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3Введение
В ходе обучения химическим и технологическим дисциплинам в высшем учебном заведении необходимо у студентов раз-вить творческое и практическое мышление, научить поль-
зоваться сведениями из научной литературы и рассуждать о причинах, 
заставляющих вещества взаимодействовать между собой, самостоя-
тельно планировать химический эксперимент, использовать поня-
тия общей химии (химическая термодинамика, кинетика, строение 
вещества, периодичность) для анализа возможности и направления 
течения процесса.
Проблема обучения студентов химии в настоящее время заключа-
ется прежде всего в том, что обязательным вступительным испыта-
нием в школе является ЕГЭ по физике и математике. Поскольку нет 
необходимости сдавать ЕГЭ по химии (меньше 10 % поступивших 
в 2014 году абитуриентов сдавали его), то знания студентов по дан-
ной дисциплине оставляют желать лучшего. Педагоги оказываются 
в сложной ситуации: перед ними взрослые обучаемые люди с высо-
ким интеллектом, не имеющие понятия о химии.
Несомненными достоинствами таких абитуриентов являются зна-
ние физики и математики, информационных технологий, достаточная 
зрелость мышления, стремление стать специалистами в востребован-
ной области, иметь возможность продолжить при желании образова-
ние в любом университете мира.
Система заданий, составленных с учетом специфики образования 
студентов, позволяет достичь положительных результатов. Большое 
внимание уделяется самостоятельной работе студентов и прежде все-
го — решению задач различной направленности.
В ходе обучения студентов используется их высокая образован-
ность в области точных наук — умение оформлять решение задачи, 
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выводить итоговую формулу, вычислять размерность, анализировать 
физический и химический смысл полученных результатов и так далее.
Несомненное достоинство — возможность недостающую инфор-
мацию находить в учебной литературе, умение делать презентации. 
Большой плюс также — способность к обобщению и сопоставлению 
химических проблем с проблемами других наук, как естественных, 
так и гуманитарных (способность к сравнению, выделению суще-
ственных признаков, систематизация и классификация, формулиров-
ка понятия или закона, диапазон применимости закона или теории).
При выборе задач и их составлении преподаватели исходят из того, 
что проблема, поставленная перед студентом, должна быть для него 
значимой, то есть связанной с его будущей деятельностью по специ-
альности. В ходе семинарских занятий и на индивидуальных консуль-
тациях преподаватель объясняет студентам, где подобного рода про-
блемы будут сопровождать их в будущей работе. Задачи рассчитаны 
на разный уровень подготовки и способности студентов. Подбор за-
даний осуществляется дифференцированно. Особо сложные задания 
(уровня региональных и российских олимпиад) эффективно выполня-
ются небольшими группами. При этом групповая работа способствует 
разностороннему изучению вопроса, формированию научного склада 
ума. В выдаваемых материалах отсутствуют ответы, чтобы изменить 
отношение студентов к процессу решения. Повышению познаватель-
ной активности студентов способствует также выдача заданий рань-
ше обсуждения данной темы на лекционных и семинарских занятиях.
Для лучшего усвоения материала проводятся лабораторные рабо-
ты и демонстрация эксперимента на лекциях до изучения теоретиче-
ского материала, поскольку необходимость получения новых знаний 
для понимания и объяснения запомнившихся опытов способствует 
более глубокому изучению учебного материала.
Основные идеи развивающего творческое практическое мышле-
ние комплекса:
— решение задач, приближенных по содержанию к производ-
ственным проблемам; подбор задач, которые решаются с по-
мощью систем уравнений, задач с параметрами, задач с избы-
точными и, наоборот, с недостающими данными;
— алгоритмизация записи основных видов химических процес-
сов, позволяющая рассматривать их пошагово;
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— использование метода электронно-ионного баланса для запи-
си уравнений окислительно-восстановительных реакций, как 
более удобного для студентов, владеющих прежде всего знани-
ями по физике и математике; сопоставление уравнений хими-
ческих реакций с математическими уравнениями.
Контроль за самостоятельной работой студентов, исходная, про-
межуточная и итоговая аттестации осуществляются в течение одно-
го или двух семестров в ходе изучения дисциплин «Химия», «Общая 
и неорганическая химия» и «Химия металлов».
Прием студентов на ряд специальностей без сдачи ЕГЭ по химии 
требует корректировки учебного процесса.
Самостоятельная учебная работа является одним из наиболее эф-
фективных средств развития потребности к будущему самообразова-
нию. Внеаудиторная работа включает в себя разные формы учебной 
деятельности — выполнение домашних заданий, оформление отче-
тов по лабораторным работам, подготовка к практическим занятиям, 
изучение основного и дополнительного материала по учебникам и по-
собиям. Эффективность внеаудиторной работы определяется прежде 
всего объемом и качеством приобретенных знаний и формировани-
ем навыков познавательной деятельности.
Развитие практического мышления в процессе обучения инжене-
ров-механиков осуществляется в процессе химического эксперимен-
та, моделирования химических объектов, конструирования химиче-
ских приборов, аппаратов.
Для достижения поставленных целей задания сформулированы 
на выполнение мыслительных действий, на развитие творческого 
мышления, на исправление алгоритма записи химического процес-
са с учетом различной подготовленности студентов.
Наиболее распространенный вид самостоятельной работы — ре-
шение задач расчетного характера. В процессе обучения химии они 
выполняют следующие функции: способствуют закреплению и со-
вершенствованию представлений о химических понятиях, законах 
и теориях, формируют рациональные приемы мышления, привива-
ют навыки самоконтроля, способствуют практическому применению 
теоретических знаний, позволяют осознать роль химии в развитии 
различных областей науки.
6ХИМИЯ
Внеаудиторная индивидуальная работа позволяет самостоятельно 
получать и использовать новые знания, выбрать необходимый опти-
мальный темп выполнения заданий, формирует ответственное отно-
шение к результатам выполнения заданий и их оформлению.
Общеобразовательные прикладные знания, предназначенные для 
расширения эрудиции студентов в процессе самостоятельной работы, 
группируются по таким направлениям: энергетика и химические про-
изводства, применение принципов и закономерностей химии в раз-
личных отраслях экономики, повсеместное использование продук-
тов химической промышленности, химические знания, необходимые 
при решении экологических проблем.
Еще одной формой самостоятельной учебной деятельности мо-
жет стать курсовая работа, которая решает комплекс взаимосвязан-
ных задач обучения. Темы курсовых работ имеют обязательно меж-
дисциплинарный характер.
Основная цель и итог внеаудиторной работы — воспитание актив-
ной самостоятельной личности и формирование мышления химиче-
ской направленности.
71. Предмет «Химия» в системе высшего образования.
Классы химических соединений
О бщая химия является системой химических знаний, состо-ящей из следующих учений: о строении вещества, о перио-дическом изменении свойств элементов и их соединений, 
скорости химического процесса и его направлении.
Химия — это наука о веществах и их превращениях.
Например, важнейший конструкционный материал — сталь — по-
лучается из железной руды путем сложных химических процессов.
Нас окружают материальные объекты. Термином материал мож-
но охарактеризовать любой вид вещества как гомогенного (однород-
ного), так и гетерогенного (неоднородного). Любая материальная 
система описывается на основе представления о фазах, образующих 
данную систему.
Фаза — гомогенная часть системы, отделенная от других частей 
физическими границами. Например, система из трех фаз в сосуде 
со льдом и водой, смесь мелких зерен железа и графита — сталь.
Вещество — гомогенный материал, имеющий определенный хими-
ческий состав, раствор — гомогенный материал, не имеющий опре-
деленного состава.
Вещества подразделяют на элементарные (простые вещества) 
и сложные (соединения). Вещество, которое можно разложить на два 
или несколько других веществ, называют соединением, а вещество, 
которое разложить нельзя, называют элементарным веществом — 
элементом.
Например, поваренную соль можно разложить с помощью элек-
трического тока на два вещества, следовательно, соль — соединение. 
Натрий, хлор, водород, кислород — элементарные вещества. В насто-
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ящее время известно 107 элементов, из них 21 были получены искус-
ственно (технеций, прометий, астат и др.)
Элемент — совокупность атомов с одинаковым зарядом ядра.
Молекула — группа взаимосвязанных атомов.
Число Авогадро (6,02 · 10 23) — число частиц, имеющих собственное 
тепловое движение в объеме 22,4 м 3. Моль — количество вещества, 
в котором число молекул равно числу Авогадро.
Свойства веществ — это их характерные качества. Физические 
свойства веществ можно наблюдать, не превращая вещество в ка-
кое-либо другое. Химические свойства веществ характеризуют спо-
собность данного вещества участвовать в химических реакциях. Хи-
мические реакции — процессы превращения одних веществ в другие.
Основные законы химии
Закон Лавуазье — масса продуктов равна массе реагентов.
Закон Пруста (закон постоянства состава) — всякое индивидуаль-
ное вещество имеет всегда один и тот же количественный состав неза-
висимо от способа его получения.
Закон Менделеева — свойства элементов и их химических соедине-
ний периодически зависят от величины атомного веса (заряда ядра — 
в современной формулировке).
Типы химических реакций — реакции, протекающие без изменения 
степени окисления (соединения, разложения, замещения, обмена), 
и реакции с изменением степени окисления элементов (окислитель-
но-восстановительные).
Вещества можно классифицировать по составу и функциональ-
ным свойствам.
1.1. Классы химических соединений
Оксиды — сложные химические соединения, состоящие из эле-
мента и кислорода. Разделяются на солеобразующие и несолеобра-
зующие. Солеобразующие оксиды по химическим свойствам делят 
на основные, кислотные и амфотерные. Амфотерность — способность 
некоторых химических соединений в зависимости от условий прояв-
лять либо основные, либо кислотные свойства.
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Оксиды взаимодействуют с водой, с веществами противополож-
ной химической природы.
Гидроксиды — основные, кислотные, амфотерные химические со-
единения.
Кислота — сложное химическое соединение, состоящее из ионов 
водорода и кислотного остатка. По количеству ионов водорода раз-
личают одно-, двух- и трехосновные кислоты.
Основание — сложное химическое вещество, состоящее из иона 
металла и одной или нескольких гидроксогрупп (многокислотные 
основания).
Свойства гидроксидов определяются химическими реакциями 
с веществами противоположной химической природы. Кислоты вза-
имодействуют с соединениями основного и амфотерного характера, 
основания — с соединениями кислотного и амфотерного характера. 
Амфотерные растворяются как под действием кислот, так и под дей-
ствием щелочей.
Соль — продукт замещения ионов водорода в кислоте на металл 
или гидроксогрупп в основании на кислотный остаток. При взаимо-
действии основания и кислоты (реакция нейтрализации) образуют-
ся соль и вода. Примеры:
2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O;
Zn (OH)2 + 2NaOH =Na2ZnO2 + 2H2O.
Средние соли — продукт полного замещения ионов водорода в кис-
лоте на ион металла или гидроксид-иона в основании на кислотный 
остаток.
Когда для нейтрализации кислоты используют недостаточное ко-
личество основания, часть ионов водорода остается незамещенной 
на ионы металла. Образующиеся при этом соли называются кислыми. 
При действии кислоты с избытком основания образуются основные соли.
Способы получения кислых солей — средняя соль взаимодейству-
ет с кислотой, кислотный оксид взаимодействует с недостатком осно-
вания, основной оксид взаимодействует с избытком кислоты.
Способы получения основных солей — средняя соль взаимодей-
ствует с недостатком щелочи, основание взаимодействует с недостат-
ком кислоты или кислотным оксидом.
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Задания к теме 1. Классы неорганических соединений
Задачи на выявление неизвестного соединения
1. При нагревании 2,9 г нитрата щелочного металла образовалось 
2,44 г нитрита металла. Написать формулу полученного соеди-
нения.
2. К раствору, в котором находилось 8,2 г нитрата щелочно-земель-
ного элемента, добавили избыток гидроксида натрия, в результате 
чего образовался осадок массой 3,7 г. Написать формулу осадка.
3. При взаимодействии двухвалентного металла массой 2,8 г с из-
бытком соляной кислоты выделилось 1,12 л (н. у.) газа. Опреде-
лите неизвестный металл.
4. Разложение 2,06 г гидроксида трехвалентного металла приводит 
к образованию 1,52 г его оксида. Написать формулу оксида.
5. При разложении 21 г карбоната двухвалентного металла выдели-
лось 5,6 л углекислого газа (н. у.). Установите формулу соли.
6. При сгорании металла массой 3 г образуется его оксид массой 
5,67 г. Что это за металл, если степень его окисления в соедине-
ниях равна +3?
7. При взаимодействии соли Na2MO3 (M — неизвестный элемент) 
массой 2,84 г с избытком раствора гидроксида бария образовался 
осадок массой 4,96 г. Установите формулу осадка.
8. При взаимодействии раствора, содержащего 3,31 г бромида ще-
лочного элемента, с раствором нитрата серебра образовалось 3,76 г 
осадка. Определите неизвестный щелочной металл.
9. Гидроксид железа массой 13,5 г обработали раствором соляной 
кислоты, при этом образовалось 19,05 г соответствующего хлори-
да. Определите степень окисления железа в соединениях.
10. Кислая соль фосфата натрия массой 1,42 г при взаимодействии 
с гидроксидом бария образует осадок фосфата бария массой 3,005 г. 
Какое соединение (гидрофосфат или дигидрофосфат натрия) всту-
пило во взаимодействие?
11. Определите количество воды в кристаллогидрате сульфата натрия, 
если при разложении 1,34 г этого соединения происходит выделе-
ние 0,63 г воды.
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12. При разложении нитрата железа массой 7,2 г образовался оксид же-
леза массой 3,2 г. Определите степень окисления железа в нитра-
те, если при разложении нитрата железа (II) или (III) образуется 
один и тот же оксид железа (III).
13. Хлорид двухвалентного металла массой 7,6 г перевели в осадок 
с помощью сульфита калия. Установите формулу осадка, если его 
масса составила 8,32 г.
14. При разложении 1,917 г соли, содержащей калий, хлор и кисло-
род, получили твердый остаток массой 1,341 г. Определите массо-
вую долю хлора в начальном соединении.
15. Сульфид двухвалентного металла массой 29,9 г обработали рас-
твором соляной кислоты, при этом образовалось 5,6 л (н. у.) газа. 
Установите, какой хлорид образовался в ходе реакции.
16. К раствору, содержащему 22,19 г хлорида трехвалентного элемен-
та, добавили избыток раствора сульфида натрия. В ходе необрати-
мого гидролиза образовалось 14,42 г нерастворимого соединения. 
Определите массовую долю металла в этом веществе.
17. При взаимодействии 0,75 г щелочного металла с гидроксидом алю-
миния образовалась комплексная соль тетрагидроксоалюмината 
массой 1,14 г. Установите формулу неизвестного гидроксида.
18. При разложении гидроксида трехвалентного лантаноида массой 
41,6 г образовался оксид лантаноида (III) массой 18,1 г. Напиши-
те название неизвестного лантаноида.
19. При взаимодействии 23,24 г галогенида калия с избытком нитра-
та серебра образовалось 32,9 г осадка. Установите формулу неиз-
вестной соли калия.
20. Сливание раствора, содержащего 4,005 г хлорида трехвалентно-
го металла, с раствором фосфата калия приводит к образованию 
2,71 г осадка. Установите формулу осажденного вещества.
1.* Оксид металла массой 5,72 г внесли в раствор азотной кислоты, 
при этом образовался нитрат массой 15 г. Установите формулу ис-
ходного оксида, если в процессе окислительно-восстановительной 
реакции произошло окисление металла, но его степень окисления 
в нитрате не превышает +3.
* Задачи повышенной сложности.
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2.* При полном разложении нитрата щелочного металла масса выде-
лившегося кислорода составила 8,2 % от исходной массы нитра-
та. Установите формулу нитрата.
Задачи на смеси металлов, оксидов, гидроксидов и солей
1. К раствору, содержащему 5 г нитратов бария и свинца, прилили 
избыток сульфата натрия. При этом выпало 4,6 г осадка. Вычис-
лите, во сколько раз количество моль нитрата бария было больше 
количества моль нитрата свинца в исходном растворе.
2. Порошок массой 12 г, состоящий из смеси алюминия и магния, рас-
творили в соляной кислоте. При этом выделилось 13,888 л (н. у.) во-
дорода. Вычислите массовую долю алюминия в начальной смеси.
3. Сплав цинка и магния массой 5 г растворили в соляной кислоте. 
При этом выделилось 3,36 л (н. у.) водорода. Сколько соляной кис-
лоты (в г) вступило в реакцию?
4. Смесь сульфида железа (II) и пирита массой 20,8 г подвергли об-
жигу, при этом выделилось 6,72 л газообразного продукта (н. у.). 
Определите массу твердого остатка, образовавшегося при обжиге.
5. Для растворения 1,056 г твердой смеси оксида кальция и карбона-
та кальция с образованием хлоридов требуется 10 мл 2,2 М раство-
ра хлороводородной кислоты. Рассчитайте массовую долю оксида 
кальция в начальной смеси.
6. Смесь перманганата натрия и карбоната кальция массой 11,32 г 
растворили в избытке соляной кислоты, при этом выделилось 
3,36 л (н. у.) газообразных веществ. Определите массовую долю 
карбоната кальция.
7. При длительном прокаливании на воздухе смеси меди и нитрата 
меди масса полученной смеси не изменилась. Определите массо-
вую долю меди в исходной смеси.
8. Смесь гидрида и фосфида щелочного металла массой 5,24 г раство-
рили в воде, при этом выделилось 1,12 л (н. у.) смеси газов с отно-
сительной плотностью по воздуху 0,731. Определите формулы ис-
ходных компонентов.
9. При обработке водой 11,6 г смеси фосфида алюминия и сульфи-
да другого элемента III группы с равными массовыми долями об-
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разовался осадок массой 7,8 г и выделилось 5,43 л газовой смеси 
(н. у.) с плотностью по гелию 8,5. Установите, какой элемент вхо-
дит в состав сульфида.
10. Какой объем оксида углерода (IV) и метана (н. у.), в котором мас-
совая доля последнего газа равна 15 %, нужно пропустить через 
120 г 13 % раствора гидроксида натрия, чтобы массовые доли кис-
лой соли и средней соли были равны?
11. Какую массу технического оксида фосфора (V) с 3 мас. % приме-
сей нужно добавить к 60 г 10 % раствора гидроксида калия, чтобы 
массовые доли кислых солей в растворе были равны?
12. К смеси 9,68 г сульфатов алюминия и натрия прилили избыток 
раствора нитрата бария, после чего наблюдали образование осад-
ка массой 18,64 г. Вычислите массовую долю алюминия в началь-
ной смеси.
13. В атмосфере хлора сожгли 1,76 г смеси медных и железных опилок, 
в результате чего получилось 4,6 г смеси хлоридов металлов. Най-
ти объем хлора (при н. у.), вступившего во взаимодействие с ме-
таллами.
14. При взаимодействии 20 г сплава цинка и магния с разбавленным 
раствором серной кислоты образовалось 69 г сульфатов. Опреде-
лите состав сплава в массовых долях в случае выделения в качестве 
продукта реакции а) водорода, б) элементарной серы.
15. Определите массовую долю карбоната кальция в смеси с карбона-
том магния, если ее прокалка при 1100 °C приводит к образованию 
остатка с массой вдвое меньше, чем масса смеси карбонатов.
16. К раствору, содержащему 4,52 г хлоридов железа (II) и (III), до-
бавили избыток раствора карбоната калия, при этом выпало 3,3 г 
осадка. Установите массовую долю карбоната железа (II) в осад-
ке, если при взаимодействии Fe 3+ c карбонат-ионами происходит 
необратимый гидролиз.
17. Смесь карбида и нитрида кальция растворили воде, при этом вы-
делилась смесь газов в 9,4 раза тяжелее водорода. Определите мас-
совую долю карбида в исходной смеси.
18. На смесь, состоящую из карбида кальция и карбоната кальция, 
подействовали избытком соляной кислоты, в результате чего 
были получены смесь газов с плотностью по воздуху 1,27 и рас-
твор, при выпаривании которого образовался твердый остаток 
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массой 55,5 г. Определите массу исходной смеси и массовые доли 
веществ в ней.
19. При прокаливании смеси нитратов железа (II) и ртути (II) обра-
зовалась газовая смесь, которая на 10 % тяжелее аргона. Во сколь-
ко раз уменьшилась масса твердой смеси после прокаливания?
20. После прокаливания карбонатов магния и кальция масса выде-
лившегося газа оказалась равной массе твердого остатка. Опреде-
лите массовые доли веществ в исходной смеси.
Задачи повышенной сложности  
на смеси металлов, оксидов, гидроксидов и солей
1.* При взаимодействии 69,8 г смеси карбоната и гидрокарбоната ще-
лочного металла с соляной кислотой выделяется 30,8 г газа. Опре-
делите массовую долю кислой соли в исходной смеси.
2.* При взаимодействии с водой 1,40 г смеси щелочного металла и его 
оксида образовалось 1,79 г щелочи. Определите массовый состав 
исходной смеси.
3.* При прокаливании 8,24 г смеси нитрата натрия и нитрата трех-
валентного элемента (в ряду напряжений стоит между магнием 
и медью) образовалось 2,128 л (н. у.) смеси газов. При пропуска-
нии газовой смеси через раствор гидроксида натрия объем газов 
уменьшился до 784 мл. Определите массовую долю нитрата неиз-
вестного металла в начальной смеси.
4.* При прокаливании смеси Fe (NO3)3 c Me (NO3)2 (в ряду напряже-
ний металл стоит между магнием и медью) массой 35 г образовалось 
11,424 л (н. у.) смеси газов. При пропускании газов через раствор 
гидроксида натрия объем газов уменьшился до 784 мл. Определи-
те массовую долю нитрата неизвестного металла в начальной сме-
си и назовите этот нитрат.
5.* Смесь оксида железа (III) и оксида трехвалентного 3-d элемента 
массой 9,2 г восстановили в атмосфере водорода, при этом обра-
зовалось 6,32 г твердого остатка. Предложите возможные вариан-
ты неизвестного оксида.
6.* Из оксида двухвалентного металла массой 29,16 г получили бро-
мид этого же металла. Определите неизвестный бромид, если его 
масса численно равна молярной массе исходного оксида.
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7.* Карбонат двухвалентного металла массой 446,4 г прокалили. При 
этом выделился газ объемом (в литрах, н. у.), численно равным мо-
лярной массе неизвестного карбоната. Установите формулу полу-
ченного при прокалке вещества.
8.** При прокаливании 100 г смеси, содержащей сульфиты магния, 
кальция, стронция и бария, образовалось 40 г смеси оксидов. 
Определите максимально возможную массовую долю оксида 
магния в прокаленном остатке.
9.** В 40 %-ный раствор серной кислоты внесли стружки магния, при 
этом массовая для серной кислоты снизилась до 5 %. После это-
го в раствор вновь внесли стружки магния, при этом массовая 
доля кислоты снизилась до 1 %. Определите массовую долю соли 
в конечном растворе, если в процессе первого добавления маг-
ния наблюдалось выделение оксида серы (IV), а при втором — 
сероводорода.
10.** При прокаливании гидроксидов кальция и бария масса сме-
си уменьшается на столько же, на сколько увеличивается мас-
са осадка, полученного при добавлении к исходной смеси рас-
твора карбоната натрия. Определите массовую долю карбоната 
кальция в осадке.
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2.1. Строение атома
С войства элементов, а также образуемых ими простых и слож-ных тел, находятся в периодической зависимости от заря-дов ядер элементов.
Атом представляет собой сложную систему из отрицательно заря-
женных электронов и положительно заряженного ядра. Масса атома — 
это атомная масса (г/моль), деленная на число Авогадро.
Электрон не имеет точной локализации в пространстве. Принцип 
неопределенности Гейзенберга гласит: «Точное определение коор-
динат частицы и ее количества движения в данный момент времени 
невозможно». Введено понятие вероятности нахождения электрона 
в данном объеме пространства. Электрон рассматривается в виде об-
ласти неравномерной плотности. Орбиталь — область пространства, 
в которой наиболее вероятно пребывание электрона. Различают s, p, 
d, f-орбитали, различающиеся по форме и энергии.
Электрон стремится перейти в состояние, которому соответству-
ет наименьшая энергия. Принцип Паули — это закон распределе-
ния электронов по возможным энергетическим состояниям: в атоме 
не может быть двух электронов, у которых одинаковы все квантовые 
числа, то есть в каждом энергетическом состоянии может находить-
ся только один электрон.
Энергетическое состояние электронов в атоме характеризуют кван-
товые числа n, l, ml, ms.
Главное квантовое число — n, характеризует энергетическое со-
стояние электрона в зависимости от расстояния между электроном 
и ядром, численно равно количеству слоев. n = 1, 2, 3, 4 …
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Побочное (орбитальное) число — ml, характеризует энергетическое 
состояние электрона е в зависимости от формы электронного облака. 
l = 0(s), 1(p), 2(d), 3(f). l принимает значения от 0 до n–1.
Магнитное квантовое число — ml, характеризует энергетическое со-
стояние электрона в зависимости от ориентации электрона в электро-
магнитном поле. ml = ±l, т. е. ml принимает значения –l,0, + l. Чис-
ло значений ml = 2l + 1.
Спиновое квантовое число характеризует энергетическое состоя-
ние в зависимости от собственного вращения ms= ± 1/2.
Чем меньше величина квантового числа, тем меньше энергия со-
стояния электрона. Орбитали — энергетические подуровни. Чис-
ло подуровней в слое равно номеру слоя. Максимальное количество 
электронов в слое определяется по формуле Nсл = 2n 2 (2,8,18,32), на ор-
битали — 2(2l + 1), т. е. s 2p 6d 10f 14.
Общее число электронов в атоме равно порядковому номеру эле-
мента. Число электронных слоев равно номеру периода.
Правило Клечковского определяет порядок заполнения подуров-
ней электронами.
Каждый новый электрон, заполняя подуровень, располагается 
в состоянии, где его энергия является наименьшей, то есть наимень-
шей окажется сумма главного и орбитального квантовых чисел. Если 
для двух подуровней сумма одинакова, то электрон заполняет состо-
яние с наименьшим значением n (1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 
6s, 4f, 5d, 6p, 7s, 5f).
При образовании ионов (положительно заряженных частиц) элек-
троны уходят с внешнего энергетического уровня. Провал (проскок) 
электронов отмечается у следующих атомов: Cu, Ag, Au, Cr, Mo, Ru, 
Rh, Pd, Nb, Pt.
Правило Гунда — в пределах данного подуровня электроны распо-
лагаются таким образом, чтобы подуровень был занят максимально 
возможным числом неспаренных электронов.
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2.2. Периодическая система Д. И. Менделеева
Элементы в Периодической системе Д. И. Менделеева располага-
ются в 7 периодах и 8 группах. Каждый новый период начинается ато-
мом, у которого появляется новый электрон в новом квантовом слое. 
Заканчиваются периоды атомами, в наружном слое которых содер-
жится по 8 (2) электронов, то есть благородными газами.
Каждая группа состоит из двух подгрупп (главной и побочной), 
в которых находятся электронные и соответственно химические 
аналоги.
Периодичность накопления электронов вокруг ядра влечет за со-
бой периодичность в изменении свойств элементов. Периодически 
изменяются валентность, радиусы атомов и ионов, окислительно-вос-
становительные свойства, потенциалы ионизации, сродство к элек-
трону, температуры плавления и кипения.
2.3. Изменение радиусов атомов в Периодической системе
В периоде слева направо радиусы атомов уменьшаются, так как 
при одном и том же числе электронных слоев количество электро-
нов и заряд ядра увеличиваются, т. е. притяжение электронов усили-
вается и атом сжимается.
В главной подгруппе сверху вниз радиусы атомов увеличивают-
ся, так как возрастает число электронных слоев. При этом восста-
новительные свойства элементов главных подгрупп увеличиваются, 
а побочных — уменьшаются (кроме металлов III, IV групп). Из двух 
факторов, влияющих на восстановительные свойства — радиус ато-
ма и заряд его ядра, в главных подгруппах превалируют радиусы ато-
мов, а для побочных групп — заряды атомов.
В Периодической системе наблюдаются две общие тенденции — 
изменение электроотрицательности в периодах и группах (с увели-
чением радиуса) и «диагональное сродство» — очень часто близкие 
по своей химической природе элементы располагаются по диаго-
нали.
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Правила Фаянса
1. Возникновение ковалентной связи становится весьма вероят-
ным, если число электронов, отдаваемых атомом, достаточно вели-
ко. Простые ионы с высоким зарядом практически не существуют.
2. Образованию ионных связей благоприятствуют большие разме-
ры катиона и малые размеры аниона.
Радиус нейтрального атома больше радиуса положительного иона 
и меньше радиуса отрицательного иона. Максимальные радиусы ха-
рактерны для щелочных металлов, в периодах радиусы уменьшаются.
Энергия ионизации — это энергия, которую необходимо затратить, 
чтобы удалить электрон с нормального уровня на бесконечно далекий.
Ионизационный потенциал — напряжение, которое нужно прило-
жить для удаления электрона от атома в бесконечность. В периодах 
слева направо ионизационные потенциалы возрастают, ионизацион-
ные потенциалы тем меньше, чем больше радиус нейтрального атома.
Сродство к электрону — это количество теплоты, выделяющееся 
при присоединении электронов. Чем меньше радиус атома, тем лег-
че он может принимать электрон.
В периодах восстановительные свойства уменьшаются. В подгруп-
пах аналогов восстановительные свойства атомов растут с ростом ра-
диуса и уменьшением ионизационного потенциала.
Поляризующее действие ионов — способность частицы своим 
электрическим полем деформировать электронные оболочки сосед-
них атомов или ионов. Чем меньше радиус и больше заряд, тем боль-
ше поляризующее действие.
Чем больше поляризующее действие катиона, тем сильнее он при-
тягивает гидроксильные группы, тем слабее электролит (основание). 
Чем больше поляризующее действие аниона, тем сильнее он притя-
гивает ионы водорода и тем слабее кислота.
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Задания к теме 2. Строение атома
1. Укажите положение в Периодической системе Д. И. Менделеева 
(номер периода, номер группы, главная или побочная подгруппа) 
атомов с зарядом ядра:
1.1. 12, 44 1.11. 21, 52 1.21. 14, 45
1.2. 20, 49 1.12. 31, 79 1.22. 22, 82
1.3. 30, 14 1.13. 39, 77 1.23. 32, 29
1.4. 38, 53 1.14. 49, 7 1.24. 40, 27
1.5. 48, 86 1.15. 57, 16 1.25. 41, 81
1.6. 56, 79 1.16. 81, 12 1.26. 8, 84
1.7. 80, 36 1.17. 25, 29 1.27. 16, 48
1.8. 88, 25 1.18. 35, 47 1.28. 84, 17
1.9. 15, 9 1.19. 28, 79 1.29. 74, 24
1.10. 13, 51 1.20. 75, 6 1.30. 42, 53
2. Используя правило Клечковского, рассчитайте, какой подуровень 
раньше заполняется электронами
2.1. 1s или 2s 2.11. 5s или 5 р 2.21. 4p или 4d
2.2. 2s или 2p 2.12. 5p или 4d 2.22. 4d или 5s
2.3. 2p или 3p 2.13. 5d или 4f 2.23. 5s или 4p
2.4. 3s или 2p 2.14. 5f или 6p 2.24. 5s или 4f
2.5. 3p или 3d 2.15. 6s или 5d 2.25. 5s или 5p
2.6. 3d или 4s 2.16. 2p или 3s 2.26. 5p или 6s
2.7. 4s или 4p 2.17. 3s или 3p 2.27. 5p или 5d
2.8. 4p или 4d 2.18. 3p или 3d 2.28. 5d или 6s
2.9. 4d или 5s 2.19. 3d или 4s 2.29. 6d или 4f
2.10. 4f или 5s 2.20. 4s или 4p 2.30. 6s или 5d
3. По распределению валентных электронов определите, какой это 
элемент, укажите его символ и напишите полную электронную 
формулу:
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3.1. 6s 26p 4 3.11. 5d 46s 2 3.21. 5d 16s 2
3.2. 3s 23p 3 3.12. 6s 26p 1 3.22. 4s 24p 3
3.3. 4s 24p 4 3.13. 5d 36s 2 3.23. 3s 23p 2
3.4. 3d 94s 2 3.14. 4s 24p 5 3.24. 5d 26s 2
3.5. 3d 24s 2 3.15. 4s 24p 3 3.25. 4d 55s 2
3.6. 3s 23p 6 3.16. 3d 34s 2 3.26. 3d 74s 2
3.7. 5s 25p 2 3.17. 3d 54s 2 3.27. 4s 24p 3
3.8. 5d 56s 2 3.18. 3d 64s 2 3.28. 3d 84s 2
3.9. 5d 66s 2 3.19. 4d 15s 2 3.29. 5d 76s 2
3.10. 5d 26s 2 3.20. 4d 25s 2 3.30. 4d 45s 2
4. Напишите полные электронные формулы атомов с зарядом ядра:
4.1. 33 4.7. 47 4.13. 75 4.19. 28 4.25. 49
4.2. 51 4.8. 37 4.14. 85 4.20. 30 4.26. 50
4.3. 73 4.9. 25 4.15. 80 4.21. 74 4.27. 51
4.4. 83 4.10. 35 4.16. 79 4.22. 64 4.28. 52
4.5. 53 4.11. 43 4.17. 26 4.23. 48 4.29. 55
4.6. 76 4.12. 53 4.18. 22 4.24. 77 4.30. 57
5. Напишите полные электронные формулы ионов (верхний индекс 
обозначает заряд иона):
5.1. Fe 2+ 5.7. Sn 4+ 5.13. Cd 2+ 5.19. Br– 5.25. Pb 2+
5.2. Ni 2+ 5.8. I– 5.14. La 3+ 5.20. Zr 2+ 5.26. Tl 1+
5.3. Mn 2+ 5.9. S 2– 5.15. Pt 2+ 5.21. V 2+ 5.27. Ba 2+
5.4. Re 2+ 5.10. Te 2– 5.16. Cu 2+ 5.22. In 3+ 5.28. Mn 4+
5.5. W 3+ 5.11. Cr 3+ 5.17. Au 3+ 5.23. Co 2+ 5.29. Fe 3+
5.6. Bi 3+ 5.12. Sb 3+ 5.18. Hg 2+ 5.24. Se 2– 5.30. Fr 1+
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П ротекание химических реакций связано с изменением со-стояния электронов в молекулах реагирующих веществ. При этом происходит изменение внутренней энергии системы.
Внутренняя энергия — это общий запас энергии в системе. В него 
входят кинетическая энергия частиц, атомов, электронов, внутри-
ядерные взаимодействия; потенциальная энергия, связанная с вза-
имным притяжением и отталкиванием частиц.
Система — совокупность тел, находящихся при одинаковых внеш-
них условиях (давление, температура, свет, радиационный фон, гра-
витационное и электромагнитное поля).
Теплота, подведенная к системе, затрачивается на изменение вну-
тренней энергии и на работу против внешнего воздействия Q = ΔU + A. 
При постоянном объеме работа равна нулю и теплота расходуется 
на изменение внутренней энергии, а при постоянном давлении
Qp = ΔU + pΔV = (U2 — U1) + p (V2 — V1) =  
= (U2 + pV2) — (U1 + pV1) = H2 — H1 = ΔH 
теплота расходуется на изменение энергосодержания системы.
Энтальпия (H) — термодинамическая характеристика процес-
са, протекающего при постоянном давлении. Изменение энталь-
пии равно тепловому эффекту реакции, взятому с обратным знаком 
(Q = –ΔH 0х.р). Энтальпия образования простого вещества принята рав-
ной нулю. Единицы измерения — кДж/моль. Стандартная энтальпия 
образования сложного вещества — это энергетический эффект при об-
разовании 1 моля сложного вещества из простых (ΔH 0обр., кДж/моль).
Изменение энтальпии в ходе химической реакции равно сумме 
энтальпий образования продуктов реакции за вычетом суммы эн-
тальпий образования исходных веществ (следствие из закона Гесса).
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Тепловой эффект химической реакции — это теплота, которая выде-
ляется или поглощается в результате взаимодействия веществ в коли-
чествах, указанных в уравнении реакции. Уравнения, в которых ука-
зываются агрегатные состояния реагирующих веществ и тепловые 
эффекты, называются термохимическими. Экзотермические реакции 
протекают с выделением теплоты (ΔH 0х.р < 0), а эндотермические ре-
акции — с поглощением теплоты из окружающей среды (ΔH 0х.р > 0).
Закон Гесса: Тепловой эффект реакции не зависит от пути реак-
ции и определяется только природой и состоянием исходных веществ 
и продуктов реакции. Тепловой эффект химической реакции зависит 
от начального и конечного состояния веществ и не зависит от проме-
жуточных стадий процесса.
Железо, реагируя с кислородом, может сразу образовать высший 
оксид.
 2 Fe (т) + 3/2 O2 (г) = Fe2O3 (т) +820 кДж, (а)
эта же реакция может протекать в две стадии
 2 Fe (т) + O2 (г) = 2FeO (т) + 2 · 265 кДж, (б)
 2FeO (т) + 0,5 O2 (г) = Fe2O3 (т) + 290 кДж. (в)
Тепловой эффект реакции (а) должен быть равен сумме тепловых 
эффектов реакций (б) и (в) (Q = –ΔH 0х.р).
При помощи закона Гесса можно вычислить теплоту реакции без ее 
непосредственного измерения. Для любой реакции энтальпия хими-
ческой реакции равна разности между суммой величин для продуктов 
реакции и суммой соответствующих величин для исходных веществ.
Рассмотрим реакцию Fe2O3 (т)+3 СО (г) = 2Fe (т) +3CO2 (г).
Для компонентов этой реакции табличные значения энтальпий 
образования равны: для оксида железа — –822,16 кДж/моль, для ок-
сида углерода — –110,53, для диоксида углерода — –393,51. Для ме-
таллического железа — 0 по определению.
При стандартной температуре ΔН = 3 (–393,51) — (–822,16) — 
— 3 (–110,53) = –26,78 кДж.
Односторонность протекания процессов в природе и второй за-




Все механические процессы полностью обратимы, то есть могут 
быть проведены как в прямом, так и в обратном направлении через одни 
и те же промежуточные состояния. Каждое состояние может быть оха-
рактеризовано определенной вероятностью. Однако в реальности все 
процессы самопроизвольно протекают только в одном направлении.
Вероятность сложного события, которое состоит из ряда независи-
мых одновременных событий, равна произведению вероятности по-
следних. Равновесию отвечает наибольшая вероятность.
Термодинамическая вероятность равна числу способов, которыми 
может быть осуществлено данное состояние. В термохимии исполь-
зуется функция вероятности, которая связана с тепловыми характе-
ристиками, названная энтропией S = k · ln (w1w2) = S1 + S2. Энтро-
пия (S) — характеризует вероятность существования системы в данном 
состоянии. Энтропия образования простого вещества не равна нулю. 
Единицы измерения — Дж/(моль К).
Энтропия — это функция состояния, приращение которой при обра-
тимых процессах равно приведенному теплу, энтропия замкнутой систе-
мы стремится к максимуму. ΔS = ΔQ/T (второй закон термодинамики).
Изменение энтропии в результате химической реакции равно сум-
ме энтропий продуктов реакции за вычетом суммы энтропий исход-
ных веществ.
При приближении температуры к абсолютному нулю энтропия 
простых кристаллических тел также стремится к нулю. Энтропия 
возрастает при переходе вещества из кристаллического состояния 
в жидкое и из жидкого в газообразное, при растворении кристал-
лов, расширении газов, при химических взаимодействиях, приводя-
щих к увеличению числа частиц, особенно в газообразном состоянии.
Все процессы, в результате которых упорядоченность системы воз-
растает, сопровождаются уменьшением энтропии.
Направление, в котором самопроизвольно протекает химическая 
реакция, определяется совместным действием двух факторов:
—	тенденцией к переходу системы в состояние с наименьшей вну-
тренней энергией (при постоянном давлении — с наименьшей 
энтальпией);
—	тенденцией к достижению более вероятного состояния, кото-




Энергия Гиббса служит функцией состояния, одновременно от-
ражающей обе эти тенденции. Энергия Гиббса (G) — термодинами-
ческая характеристика изотермических процессов, протекающих при 
постоянном давлении. Энергия Гиббса образования простых веществ 
при постоянных давлении и температуре равна нулю. Единицы из-
мерения — кДж/моль.
DG = DH — TDS.
Изменение энергии Гиббса в результате химической реакции рав-
но сумме энергий Гиббса образования продуктов реакции за вычетом 
суммы энергий Гиббса образования исходных веществ.
При постоянстве температуры и давления химические реакции мо-
гут самопроизвольно протекать только в таком направлении, при ко-
тором энергии Гиббса системы уменьшаются (DG < 0). Пределом их 
протекания, то есть условием равновесия, является достижение неко-
торого минимального для данных условий значения этой энергии.
DG < 0 — реакция самопроизвольно протекает в прямом направ-
лении (®).
DG > 0 — реакция самопроизвольно протекает в обратном направ-
лении ().
DG = 0 — система находится в состоянии химического равновесия.
Термодинамические величины при стандартных условиях (тем-
пература 298 К и давление 10 5 Па (1 атмосфера)) обозначаются верх-
ним индексом «0».
Изменение термодинамической величины (DН 0х.р, DS 0х.р, DG 0х.р) ре-
акции равно сумме значений термодинамической величины продук-
тов реакции за вычетом суммы значений термодинамической вели-
чины исходных веществ с учетом числа их молей.
ΔH 0х. р. = S (nH 0прод) — S (nH 0исх. в);
ΔS 0х. р. = S (nS 0прод) — S (nS 0исх. в);
ΔG 0х. р. = S (nG 0прод) — S (nG 0исх. в),
где n и m — число молей каждого из веществ: ΔH 0прод и ΔH 0исх.в — эн-
тальпии образования, ΔS 0прод и ΔS 0исх.в — энтропии веществ, ΔG 0прод 
и ΔG 0исх.в — энергии Гиббса образования веществ.
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Задания к теме 3. Химическая термодинамика
При выполнении задания необходимо пользоваться справочны-
ми термодинамическими данными.
1. Рассчитать изменение энтальпии реакции Fe (т) → FeO (т), если 
ΔH 0 р-и (Fe (т) → Fe2O3 (т)) = –820 кДж/моль, ΔH 0 р-и (FeO (т) → Fe2O3 (т)) = 
= –290 кДж/моль.
2. Какой из оксидов термически более устойчив: Al2O3 (т); Cr2O3 (т); 
Fe2O3 (.); Au2O3 (т)? Их энтальпии образования соответственно рав-
ны, кДж/моль: –16,75; –1128; –817; +80,7. Ответ пояснить.
3. Вычислить ΔS реакции CaO (т) + CO2 (г) = CaCO3 (т), если энтропии 
образования равны, Дж/(моль·К): S 0CaO (т) = 39,7; S 0CO2 (г) =213,7; 
SCaCO3 (т) = 88,7.
4. При взаимодействии 51 г Al2O3 (т) с SO3 (т) по уравнению Al2O3 (т) +
 + 3SO3 (т) = Al2 (SO4)3 (т) выделилось 193 кДж энергии. Рассчитать 
энтальпию образования Al2 (SO4)3 (т), если даны энтальпии обра-
зования, кДж/моль: ΔH 0Al2O3 (т) = — 1675; ΔH
 0
SO3 (т) = –440.
5. Исходя из энтальпии образования оксида углерода (IV), равной 
395,5 кДж/моль, и термодинамического уравнения C (г) + 2H2O (г) = 
= CO2 (г) + 2 Н2 (г); ΔH 0 = –557,5 кДж, вычислить ΔН 0H2O.
6. Какой из карбонатов: BaCO3, CuCO3, CdCO3, MnCO3 требует мень-
ше энергии для разложения по уравнению ЭCO3 (т) = ЭO (т) + + CO2 (г)? 
Энтальпии их образования соответственно равны, кДж/моль: 
–1210, –593, –743, –895. Ответ пояснить.
7. Вычислить количество энергии, кДж, необходимое для разложе-
ния 250 г карбоната кальция, содержащего 20 % примесей, кото-
рые не разлагаются в данных условиях. Энтальпии образования 
(кДж/моль): ΔН 0CaCO3 (т) = –1188; ΔН
 0
CaO (т) = –635; ΔН 0CO2 (т) = –393.
8. Серный колчедан содержит 90 % пирита (FeS2) и 10 % негорючих 
примесей. Рассчитайте энтальпию образования FeS2, если при сго-
рании 133 г пирита выделилось 825 кДж энергии. Реакция горе-
ния: 4FeS2 (т) + 11O2 (г) = 8SO2 (г) + 2Fe2O3 (т). Энтальпии образова-
ния, кДж/моль: ΔН 0Fe2O3 (т) = –1188; ΔН
 0
SO2 (г) = –635.
9. Исходя из энтальпий реакций:
 а) 2B (т) + N2 (г) = 2BN (т); ΔН 01 = –507,5 кДж;
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 б) 2BN (т) +1,5O2 (г) = B2O3 (т) + N2 (г); ΔН 02 = –75,4 кДж,
 вычислить энтальпию образования ΔН 0B2O3 (т) по уравнению 2B (т) + 
+ 1,5O2 (г) = B2O3 (т).
10. Чему равна энергия, затраченная на испарение 5 молей воды, если 
ΔН 0H2O (г) = — 242 кДж/моль и ΔН
 0
H2O (ж) = — 285 кДж/моль?
11. Определить стандартную энтальпию образования PH3, исходя 
из уравнения: 2PH3 (г) + 4O2 (г) = P2O5 (т) + 3H2O (ж); ΔH = –2360 кДж.
12. Какой из оксидов термически более устойчив: CuO (т), CoO (т), 
BeO (т), HgO (т)? Их энтальпии образования соответственно рав-
ны, кДж/моль: –156, –238, –597, –90. Ответ пояснить.
13. Рассчитать энтальпию образования Na2ZnO2 (т), если ΔН 0Na2O (т) = 
= –410 кДж/моль и ΔН 0ZnO (т) = –342 кДж/моль. Энергия, выде-
лившаяся при взаимодействии 6,2 г Na2O по уравнению Na2O (т) + 
+ ZnO (т) = Na2ZnO2 (т), равна 4,5 кДж.
14. Сожжены с образованием H2O (г) равные объемы водорода и ацети-
лена, взятые при одинаковых условиях. В каком случае и во сколь-
ко раз выделится больше теплоты?
15. Сколько энергии выделится при получении 5,6 л (н. у.) SO2 (г)? 
Уравнение реакции: 2H2S (г) + 3O2 (г) = 2H2O (г) + 2SO2 (г). ΔН 0 H2S (г) = 
= –20 кДж/моль, ΔН 0H2O (г) = –242 кДж/моль, ΔН
 0
SO2 (г) = 
= –297 кДж/моль.
16. Какой из оксидов разлагается на простые вещества при более вы-
сокой температуре: Cu2O (т), Hg2O (т), Ag2O (т), K2O (т)? Их энталь-
пии образования соответственно равны, кДж/моль: –167, –91, 
–30, –360. Ответ пояснить.
17. Вычислить ΔH реакции C (т) + O2 (г) = CO2 (г), зная, что
 C (т) + 1/2O2 (г) = CO (г); ΔH1 = — 110,3 кДж,
 CO (г) + 1/2O2 (г) = CO2 (г); ΔH2 = — 282,6 кДж.
18. При взаимодействии 3,6 г FeO по уравнению 2FeO (т) + Si (т) = 
= 2Fe (т) + SiO2 (т) выделилось 8,3 кДж энергии. Рассчитать энталь-
пию образования FeO (т), если ΔН 0SiO2 (т) = –872 кДж/моль.
19. Исходя из теплоты образования газообразного диоксида углерода 
(ΔH 0 = — 393,5 кДж/моль) и термохимического уравнения С (т) + 
+ 2 N2O (г) = = СО2 (г) + 2N2 (г) + 557,5 кДж, вычислить теплоту об-
разования газообразного оксида азота (I).
20. Вычислить энтальпию химического процесса 4HCl (г) + O2 (г) = 




21. Какова энтальпия образования P2O5 из белого фосфора, если 
энтальпия образования P2O5 (т) из красного фосфора равна 
–1529 кДж/моль? Pбел. (т) → Pкр. (т), ΔH 0 = –18,4 кДж/моль.
22. Вычислить, сколько энергии выделится при получении 1,48 кг 
Ca (OH)2 по уравнению: CaO (т) + H2O (ж) = Ca (OH)2 (т). ΔН 0CaO (т) = 
= –635 кДж/моль, ΔН 0H2O (ж) = –285 кДж/моль, ΔН
 0 Ca (OH)2 (т) = 
= –987 кДж/моль.
23. При восстановлении 12,7 г CuO углем (с образованием CO) по-
глощается 8,24 кДж. Определить ΔН 0CuO (т).
24. Вычислить тепловой эффект реакции сгорания метана, зная те-
плоты образования метана и продуктов его сгорания — диоксида 
углерода и воды.
25. Вычислить DH	0, тепловой эффект и DG 0 при 298 К и постоянном 
давлении реакции: Fe2O3 (т) + 2Al (т) = Al2O3 (т) + 2Fe (т).
26. Вычислить DH	0, тепловой эффект и DG 0 при 298 К и постоянном 
давлении реакции: CuO (т) + C (т) = Cu (т) + CO (г).
27. Вычислить константу равновесия реакции: NH3 (г) + HCl (г) = NH4Cl (т) 
при 298 К.
28. Определить, в какую сторону самопроизвольно протекает реак-
ция CuO (т) + C (т) = Cu (т) + CO (г) при стандартных условиях.
29. Определить, в какую сторону самопроизвольно протекает реак-
ция NH3 (г) + HCl (г) = NH4Cl (т) при стандартных условиях.




4.1. Факторы, влияющие на скорость химической реакции. 
Катализаторы
Т ермодинамические вычисления позволяют говорить о прин-ципиальной возможности реакции. Отрицательное значе-ние изменения энергии Гиббса ничего не говорит о скоро-
сти реакции и ее механизме, например
2 NO + O2 = NO2, ΔG = –150 кДж, скорость велика,
2 Н2 + О2 = 2 Н2 О, ΔG = –456 кДж, скорость равна нулю.
Скорость химических реакций и их механизм изучает химическая 
кинетика.
Механизм реакции — это совокупность стадий, из которых скла-
дывается реакция, из исходных веществ через промежуточные веще-
ства получаются продукты реакции.
Изучение скорости и механизма нужно для того, чтобы управлять 
химическими реакциями, рассчитывать оптимальные условия для ор-
ганизации технологических процессов.
Скорость химической реакции — это число элементарных взаимо-
действий, происходящих в единицу времени в единице объема (для 
гомогенной реакции), или на единицу поверхности раздела фаз (в ре-
акции гетерогенной).
Фаза — совокупность частей системы, одинаковых по составу 
и всем физическим и химическим свойствам, отделенная от других 
частей системы поверхностью раздела.
Элементарное взаимодействие — одновременное столкновение 
молекул, приводящее к химическому превращению.
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Скорость реакции можно определить по изменению концентрации 
реагирующих веществ, по окраске, давлению, изменению спектра.
Средняя скорость V = ΔC/Δt, истинная скорость V = tgα.
C, моль/л 
С1 
С2 t1  t2 t, мин 
Изменение концентрации исходного вещества во времени.
На скорость влияют следующие факторы:
1. Природа реагирующих веществ (фтор реагирует с кремнием 
в темноте, с железом — на свету, с медью — на свету при нагреве, 
с платиной — при 300–400 оС).
2. Степень измельчения веществ.
3. Концентрация реагирующих веществ (или их парциальные дав-
ления).
Скорость химических реакций пропорциональна произведению 
концентраций реагирующих веществ (с учетом стехиометрических 
коэффициентов)
J2+ H2 = 2 HJ,  v = k1 [J2] [H2];
2 NO+ Cl2= 2NOCl,  v =k2 [NO] 2 [Cl2].
Константа скорости реакции численно равна скорости реакции 
при концентрации реагирующих веществ, равных 1. Константа ско-
рости реакции зависит от природы реагирующих веществ и темпера-
туры. Закон действия масс строго применим для элементарных ре-
акций (реакций, идущих в одну стадию), которых немного, поэтому 
закон не является всеобщим.
Молекулярность реакций — число молекул, принимающих уча-
стие в элементарном взаимодействии.
Порядок реакции — сумма показателей степеней при концен-




4. Температура влияет на константу скорости реакции. По пра-
вилу Вант-Гоффа при повышении температуры на каждые 10 граду-
сов скорость реакции увеличивается в 2–4 раза. Число, показываю-
щее, во сколько раз увеличилась скорость реакции при повышении 
температуры на 10 градусов, называется температурным коэффи-
циентом.
5. Катализаторы — вещества, которые изменяют скорость про-
цесса, оставаясь сами к концу реакции неизменными по химическо-
му составу и количеству. Бывают положительные и отрицательные 
катализаторы. Действие катализаторов связано с изменением энер-
гии активации.
А + В = АВ (медленно), А + В Cѕ®ѕ  АВ (быстро) 
А + С = АС, АС + В = АВ + С.
Особенности катализаторов — их необходимо малое количество, 
действуют специфически. Различают гомогенный и гетерогенный 
катализ:
N2 + H2 Pbѕ ®ѕ  2 NH3; 2 SO2+ O2 NOѕ ®ѕѕ  2 SO3.
Для реакции необходимо столкновение молекул, однако не вся-
кое столкновение приводит к химическому превращению, по-
скольку влияют силы притяжения-отталкивания, геометрия мо-
лекул. Активные молекулы обладают избыточным запасом энергии 
по сравнению со средней энергией системы и их столкновение при-
водит к реакции.
Энергия активации — мера химической инертности молекул, энер-
гия, которую необходимо сообщить 1 моль реагирующих веществ для 
того, чтобы все молекулы стали активными (для превращения 1 моль 
веществ в состояние активного комплекса). Чем меньше энергия ак-
тивации, тем выше скорость химической реакции, для большинства 












2H + 2J 
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a)       б) 
 
 
H2 + J2= 2 HJ, выделяется 17 кДж при 700 К.
а) механизм реакции взаимодействия Н2 + I2 =2HI;
б) изменение энергии в ходе химической реакции.
4.2. Химическое равновесие
Химические процессы делятся на обратимые и необратимые.
Необратимыми называются процессы, происходящие односто-
ронне, до полного исчезновения исходного вещества.
Обратимые процессы — процессы, которые протекают в прямом 
и обратном направлении, т. е. процессы двусторонние.
Химическое равновесие — это состояние химической системы, при 
котором скорость прямой реакции равна скорости обратной реакции.
Признаки химического равновесия:
1. Изменение энергии Гиббса равно нулю. Минимум потенциаль-
ной энергии системы.
2. Наличие в системе как исходных веществ, так и продуктов ре-
акции.
3. Неизменность во времени, если условия постоянны.
4. Возможность достижения этого состояния как со стороны ис-
ходных веществ, так и со стороны продуктов реакции.
5. Динамичность равновесия (прямой и обратный процессы идут 
непрерывно), чуткость к внешним воздействиям.
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Концентрации веществ в состоянии равновесия называют рав-
новесными. При обратимых реакциях равновесие наступает тогда, 
когда произведение концентраций образующихся веществ, деленное 
на произведение концентраций исходных веществ, становится равным 
некоторой постоянной величине, при данных концентрации и тем-
пературе, которая называется константой химического равновесия.
Константа зависит от природы реагирующих веществ, от тем-
пературы, но не зависит от концентрации веществ: А+В Ы С + Д; 
К= [А] [В]/[С] [Д]
В гомогенной системе: 2 SO2 + O2 Ы 2 SO3; К = [SO3] 2/[SO2] 2 [O2]
В гетерогенной системе концентрация твердой фазы не входит 
в выражение для константы равновесия. 
Уравнение: СаСО3 (т) Ы СаО (т) + СО2 (г).
К = [CO2] = P CO2, где P CO2 — равновесное парциальное давление 
СО2 (г).
Константа равновесия связана с энергией Гиббса следующим со-
отношением ΔG = — RTlnK при 298 К; ΔG = –5,69 lg K (кДж). 
Чем отрицательнее значение энергии Гиббса, тем больше кон-
станта равновесия, тем больше в реакционной смеси преобладают 
продукты реакции.
Чем положительнее значение энергии Гиббса, тем меньше кон-
станта равновесия, т. е. в равновесной смеси преобладают исходные 
вещества.
NH3 + HCl = NH4Cl
ΔG= –203,7+16,7+95,4= –91,6 кДж; ΔG= –5,69 lg K;  
lg K = 16, K = 10 16
Принцип Ле-Шателье. Если изменить хотя бы одно из условий, 
определяющих состояние равновесия (давление, температура, кон-
центрация), то равновесие смещается в направлении реакции, про-
тиводействующей вносимому изменению.
При увеличении общего давления равновесие смещается в сторону 
образования меньшего числа молей газообразных веществ, при пони-
жении давления равновесие смещается в сторону большего числа мо-
лей газообразных веществ, если число молей газообразных веществ 




В равновесной системе повышение температуры сдвигает равно-
весие в сторону эндотермической реакции, а понижение температу-
ры — в сторону экзотермической реакции.
При увеличении концентрации какого-либо вещества реакция 
идет в направлении расходования этого вещества. При уменьшении 
концентрации какого-либо вещества в равновесной системе реакция 
идет в сторону его образования.
Задания к теме 4. Химическая кинетика
4.1. Скорость химической реакции
1. Во сколько раз увеличится скорость растворения железа в 5 % со-
ляной кислоте при повышении температуры на 32 оС, если темпе-
ратурный коэффициент реакции равен 2,8?
2. При 393 К реакция заканчивается за 18 минут. Через сколько вре-
мени эта реакция закончится при 453 К, если температурный ко-
эффициент скорости реакции равен 3?
3. Определите температурный коэффициент скорости реакции, если 
при понижении температуры на 45 оС реакция замедлилась в 25 раз.
4. Константа скорости реакции первого порядка при 288 К равна 
0,02 с–1, а при 325 К — 0,38 с–1. Каковы температурный коэффи-
циент скорости этой реакции и константа скорости этой реакции 
при температуре 303 К?
5. Константа скорости некоторой реакции при 273 К равна 
1,17 л моль–1 мин–1, а при 298 К — 6,56 л моль–1 мин–1. Найдите 
температурный коэффициент.
6. Две реакции при 283 К протекают с одинаковой скоростью. Тем-
пературный коэффициент скорости первой реакции равен 2,5, вто-
рой — 3,0. Как будут относиться скорости реакций, если первую 
из них провести при 350 К, а вторую — при 330 К?
7. Вычислите, при какой температуре реакция закончится за 45 мин, 
если при 293 К на это требуется 3 ч. Температурный коэффициент 
скорости реакции равен 3,2.
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8. На сколько нужно повысить температуру, чтобы скорость реак-
ции возросла в 90 раз? Температурный коэффициент равен 2,7.
9. Температурный коэффициент скорости реакции разложения ио-
доводорода равен 2. Вычислите константу скорости этой реакции 
при 674 К, если при 629 К константа скорости равна 
 0,000089 л моль–1 с–1.
10. Во сколько раз уменьшится скорость химической реакции при 
уменьшении температуры на 40  0 С, если температурный коэф-
фициент равен 4?
11. Определите константу скорости реакции 2H2S (г) + SO2 (г) = 
= 2H2O (г) + 2S (т), если концентрации газов поддерживаются по-
стоянными и равны 0,01 моль/л для сероводорода, 0,001 моль/л 
для диоксида серы, а через сутки образуется 0,032 г серы. Найди-
те молекулярность и порядок реакций.
12. При 200 °C некоторая реакция заканчивается за 32 минуты. При-
нимая температурный коэффициент реакции равным 2, рассчи-
тайте, через сколько минут закончится эта реакция при 250 °C.
13. Две реакции протекали с такой скоростью, что за единицу вре-
мени в первой образовался сероводород массой 3 г, а во второй 
10 г иодоводорода. Какая из реакций протекала с большей сред-
ней скоростью? Ответ пояснить.
14. Как и во сколько раз изменится скорость реакции горения CO 
не в воздухе, а в чистом кислороде: 2CO (г) + O2 (г)  2CO2 (г)?
15. Определить, во сколько раз увеличится скорость реакции 
2NO (г) + O2 (г)  2NO2 (г), если концентрации исходных веществ 
увеличить в 6 раз.
16. В сосуде объемом 2 л смешали газ А (4,5 моль) и газ В (3 моль). 
Газы А и В реагируют в соответствии с уравнением А + В = С. Че-
рез 20 с в системе образовалось 2 моль газа С. Определите среднюю 
скорость реакции. Сколько моль газов А и В остались в системе?
17. Определите температурный коэффициент скорости реакции, 
если при понижении температуры на 25 оС реакция замедлилась 
в 25 раз.
18. Константа скорости реакции первого порядка при 278 К равна 
0,02 с–1, а при 345 К — 0,38 с–1. Каковы температурный коэффи-
циент скорости этой реакции и константа скорости этой реакции 
при температуре 303 К?
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19. Константа скорости некоторой реакции при 273 К равна 
1,23 л моль–1 мин–1, а при 298 К — 4,32 л моль–1 мин–1. Найдите 
температурный коэффициент.
20. В каком направлении произойдет смещение равновесия при повы-
шении температуры системы COCl2 (г)  CO(г) + Cl2(г) — 113 кДж? 
Ответ пояснить.
21. Реакция протекает по механизму 2 А + В = С, DH° = — 106 кДж. В 
какую сторону сместится равновесие при: а) увеличении концен-
трации вещества А; б) уменьшении концентрации вещества В; 
в) увеличении концентрации вещества С; г) повышении темпе-
ратуры; д) введении катализатора.
22. В каком направлении произойдет смещение равновесия при уве-
личении давления в системе 2CO(г)  CO2 (г) + C (т)? Ответ пояс-
нить.
23. Во сколько раз увеличится скорость растворения железа в 15 % со-
ляной кислоте при повышении температуры на 12 °, если темпе-
ратурный коэффициент реакции равен 2,8?
24. При 393 К реакция заканчивается за 14 минут. Через сколько вре-
мени эта реакция закончится при 453 К, если температурный ко-
эффициент скорости реакции равен 2,5?
25. На сколько нужно повысить температуру, чтобы скорость реак-
ции возросла в 35 раз? Температурный коэффициент равен 2,7.
26. Температурный коэффициент скорости реакции разложения ио-
доводорода равен 2. Вычислите константу скорости этой реакции 
при 653 К, если при 629 К константа скорости равна
 0,000089 л моль–1 с–1.
27. Во сколько раз уменьшится скорость химической реакции при 
уменьшении температуры на 50 °C, если температурный коэффи-
циент равен 2?
28. Определите константу скорости реакции 2H2S (г) + SO2 (г) = 
= 2H2O (г) + 2S (т), если концентрации газов поддерживаются по-
стоянными и равны 0,03 моль/л для сероводорода, 0,002 моль/л 
для диоксида серы, а через сутки образуется 0,41 г серы. Найдите 
молекулярность и порядок реакции.
29. При 300 °C некоторая реакция заканчивается за 32 минуты. При-
нимая температурный коэффициент реакции равным 2, рассчи-
тайте, через сколько минут закончится эта реакция при 250 °C.
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30. Две реакции протекали с такой скоростью, что за единицу времени 
в первой образовался сероводород массой 2 г, а во второй 5 г ио-
доводорода. Какая из реакций протекала с большей средней ско-
ростью? Ответ пояснить.
4.2. Химическое равновесие
1. При некоторой температуре протекает реакция 2NO2 = N2O4, 
K = 0,32. Рассчитайте равновесные концентрации (моль/л) всех 
веществ, если начальное количество диоксида азота составляло 
1,15 моль, а объем реактора равен 5,75 л.
2. Рассчитайте константу равновесия реакции N2 +3H2 = 2NH3, 
если при некоторой температуре в реактор объемом 10 л введено 
0,05 моль азота и 0,52 моль водорода, а к моменту равновесия об-
разовалось 0,04 моль аммиака.
3. При некоторой температуре протекает реакция CS2 +3O2 = CO2 + 
+ 2SO2, рассчитайте константу равновесия и начальные концен-
трации реагентов (моль/л), если в состоянии равновесия количе-
ства веществ составили 0,5,0,3 и 0,6 моль для сероуглерода, кис-
лорода и диоксида углерода соответственно, а объем реактора 
равен 0,5 л.
4. В реактор объемом 11,42 л для проведения реакции 2SO2+ O2= 
= 2SO3 введены 2,43 моль SO2 и 2,17 моль O2. При некоторой тем-
пературе к моменту наступления равновесия количество диоксида 
серы уменьшилось на 1,85 моль. Определите константу равновесия.
5. В реактор объемом 7,25 л введена смесь, состоящая из 2,34 моль 
оксида азота и 1,17 моль Cl2. При некоторой температуре к момен-
ту наступления равновесия образовалось 0,65 моль NOCl. Опре-
делите константу равновесия.
6. Рассчитайте константу равновесия реакции N2 +3H2 = 2NH3, если 
начальные количества реагентов были 4,06 моль азота и 12,28 моль 
водорода, а к моменту наступления равновесия при постоянной 
температуре прореагировало 10 % начального количества азота. 
Объем реактора составляет 2,35 л.
7. Определите константу равновесия реакции 4 НCl +O2 = 2Cl2 + 2H2O, 
если начальные количества реагентов были 2,4 моль хлороводо-
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рода и 1,2 моль кислорода, а к моменту наступления равновесия 
при T = const осталось непрореагировавшим 0,8 моль хлороводо-
рода. Объем реактора равен 4 л.
8. В реактор объемом 5 л для проведения реакции 2SO2+ O2= 2SO3 
введены 2,43 моль SO2 и 2,17 моль O2. При некоторой температу-
ре к моменту наступления равновесия количество диоксида серы 
уменьшилось на 0,81 моль. Определите константу равновесия.
9. В сосуде емкостью 1 л при 410 °C смешали 1 моль водорода и 1 моль 
иода. Вычислите, при каких концентрациях устанавливается хи-
мическое равновесие, если константа равновесия равна 48.
10. В обратимой реакции CO + Cl2 = COCl2 установились следую-
щие равновесные концентрации (моль/л): [СO] = 0,1, [Cl2]= 0,4, 
[COCl2] = 4. Вычислите константу равновесия и исходные кон-
центрации оксида углерода и хлора.
11. Определите объемный состав смеси в момент равновесия для ре-
акции C (г) +O2 (г) = СО2 (г), если при 1300 °C константа равновесия 
составляет 0,289.
12. Равновесие СОг + Н2 Ог = Н2 + СО2 г установилось при следующих 
концентрациях (моль/л): [CO] = 0,04, [H2O] = 0,16, [H2] = 0,08, 
[CO2] = 0,08. Вычислите константу равновесия и определите на-
чальные концентрации оксида углерода и воды.
13. Константа равновесия системы 2N2 +O2 = 2N2O найдена равной 
1,21. Равновесные концентрации [N2] = 0,72, [H2O] = 0,84 моль/л. 
Найдите исходную и равновесную концентрацию кислорода.
14. В замкнутом сосуде протекает обратимый процесс PCl5 = PCl3 + 
+ Cl2. Начальная концентрация пентахлорида фосфора состав-
ляет 2,4 моль/л. Равновесие установилось после того, как 33,3 % 
пентахлорида фосфора прореагировало. Вычислите константу 
равновесия.
15. Константа равновесия обратимой системы 2NO + O2 = 2NO2 при 
некоторой температуре найдена равной 2,22. Сколько моль кис-
лорода следует ввести в 2 л системы для того, чтобы 40 % оксида 
азота были окислены до диоксида азота, если начальная концен-
трация оксида азота составляет 4 моль/л?
16. Определите равновесную концентрацию водорода в реакции: 
2HJ = H2 + J2, если исходная концентрация HJ составляет 
0,85 моль/л, а константа равновесия равна 0,21.
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17. При некоторой температуре константа равновесия реакции 
N2O4 = 2NO2 составляет 0,26. Равновесная концентрация NO2 рав-
на 0,28 моль/л. Вычислите равновесную и первоначальную кон-
центрации N2O4. Сколько этого вещества прореагировало к мо-
менту равновесия?
18. При 713 К константа равновесия диссоциации иодоводорода рав-
на 1/64. Найдите число молей водорода, иода, иодоводорода в со-
стоянии равновесия, если вначале было взято 2 моля иодоводоро-
да. Объем сосуда 2 л.
19. Исходные концентрации оксида углерода и паров воды соответ-
ственно равны 0,08 моль/л. Вычислите равновесные концентра-
ции CO, H2O, H2 в системе CO + H2O = CO2 + H2, если равновесная 
концентрация диоксида углерода оказалась равной 0,05 моль/л. 
Рассчитайте константу равновесия реакции.
20. Определите равновесную концентрацию водорода в реакции 
2HJ = H2 + J2, если исходная концентрация HJ составляет 
0,55 моль/л, а константа равновесия 0,12.
21. При синтезе аммиака в равновесии находится 1 моль водорода, 
2 моль азота и 8 моль аммиака. Во сколько раз исходное количе-
ство N2 больше равновесного?
22. В замкнутом сосуде протекает обратимый процесс диссоциа-
ции PCl5 (г)  PCl3 (г) + Cl2 (г). Начальная концентрация PCl5 рав-
на 2,4 моль/л. Равновесие установилось после того, как 33,3 % 
PCl5 диссоциировало. Вычислите Кравн.
23. В сосуде емкостью 1 л при 410 °C смешали 1 моль H2 и 1 моль I2. 
Вычислите, при каких концентрациях устанавливается химиче-
ское равновесие, если константа равновесия равна 48.
24. В сосуд объемом 0,5 л было помещено 0,5 моль H2 и 0,5 моль N2. 
При некоторой температуре к моменту установления равновесия 
образовалось 0,02 моль NH3. Вычислите константу химического 
равновесия.
25. В обратимой реакции CO (г) + Cl2 (г)  COCl2 (г) установились следу-
ющие равновесные концентрации, моль/л: [CO] = 0,1; [Cl2] = 0,4; 
[COCl2] = 4. Вычислите Кравн и исходные концентрации Cl2 и CO.
26. Константа равновесия обратимой реакции:
 2NO (г) + O2 (г)  2NO2 (г) равна 2,22. Сколько молей O2 следует вве-
сти в 2 л системы, чтобы 40 % NO были окислены до NO2, если на-
чальная концентрация NO = 4 моль/л?
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27. Определите объемный состав смеси в момент равновесия для ре-
акции Cграфит + O2 (г)  CO2 (г), если при 1300 °C Кравн = 0,289.
28. Равновесие CO (г) + H2O (г)  H2 (г) + CO2 (г) установилось при 
следующих концентрациях (моль/л): [CO] = 0,04; [H2O] = 0,08; 
[CO2] = 0,08. Вычислите Кравн и начальные концентрации CO 
и H2O.
29. Константа равновесия системы 2N2 (г) + O2 (г)  2N2O (г) найдена 
равной 1,21. Равновесные концентрации (моль/л): [N2] = 0,72; 
[N2O] = 0,84. Найдите исходную и равновесную концентрации 
кислорода.
30. В некоторых условиях равновесие реакции CO (г) + H2O (г)  H2 (г) + 
+ CO2 (г) установилось при следующих концентрациях, моль/л: 
[CO] = 1; [H2O] = 4; [H2] = [CO2] = 2. Вычислите равновесные 
концентрации, которые установились после повышения концен-
трации CO в три раза. В какую сторону сместится равновесие?
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В ажнейшей характеристикой раствора является концентра-ция, то есть относительное содержание каждого компонен-та в растворе.
Процентная концентрация (массовая доля) — это количество грам-
мов растворенного вещества (весовых частей), находящегося в 100 г 
(100 весовых частях) раствора:
C % = (m1/m). 100,
где С % — процентная концентрация, %; m1 — масса растворенного 
вещества, г; m — масса раствора, равная сумме масс растворенного 
вещества (m1) и растворителя (m2), г.
Или
С %= (m1.100)/ρV,
где ρ — плотность раствора, г/мл; V — объем раствора, мл.
Молярная концентрация (молярность) определяется числом молей 
растворенного вещества, содержащихся в 1 л раствора:
СМ = (m1. 100)/M.V,
где СM — молярность, моль/л; m1 — масса растворенного вещества, г; 
M — молярная масса растворенного вещества, г/моль; V — объем рас-
твора, л.




Ионная сила раствора — величина, характеризующая интенсив-
ность электростатического поля всех ионов в растворе, которая рав-
на полусумме произведений молярной концентрации каждого иона 
на квадрат его заряда.
Активность иона — эффективная концентрация иона, соответствен-
но которой он участвует во взаимодействиях, протекающих в рас-
творах сильных электролитов. Коэффициент активности показыва-
ет, во сколько раз активность отличается от концентрации, зависит 
от концентрации иона, температуры, концентрации других ионов.
Определение кислоты и основания по Аррениусу: кислота — веще-
ство, которое диссоциирует с образованием иона водорода, основа-
ние — вещество, которое диссоциирует с образованием гидроксид-
иона. Недостатки теории: 1) аммиак не содержит гидроксид-ионов, 
углекислый газ не содержит ион водорода, 2) в водоподобных рас-
творителях нет протонов, а есть ионы гидроксония, аммония и т. д., 
3) C6H5NH2 + NH3 = C6H5NH– + NH4+ (анилин — слабая кислота)+ + 
+ OH– (анилин — слабое основание).
Определение кислоты и основания по протолитической теории 
Бренстеда-Лоури: кислота — вещество, способное отдавать протон, т. е. 
быть донором, основание — вещество, способное принимать протон, 
т. е. быть акцептором, суть химической реакции — перенос протона.
HCl/Cl– HClк1 = H+ + Cl-о1
NH4+/NH3 NH3 о2+H+ = NH4+к2
HCl + NH3 = NH4++Cl-
Чем сильнее кислота, тем слабее сопряженное основание. Осно-
вание + протон = кислота.
Сила кислоты определяется ее способностью отдавать протон:
H+ >HCLO4>HCl >H2SO4>HNO3>H3PO4>CH3COOH >H2CO3 >H2S.
Сила основания определяется его способностью присоединять 
протон:
OH– > KOH > NaOH > LiOH > Ca (OH)2 > (CH3)2NH > CH3NH2 >  
> NH3 > C6H5NH2.
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Амфолиты — молекулы или ионы, способные как отдавать, так 
и присоединять протон.
Теория неприменима к веществам, проявляющим кислотную 
функцию, молекулы которых не содержат водород.
Согласно электронной теории Льюиса кислота — акцептор, осно-
вание — донор электрона. Образование связи происходит по донор-
но-акцепторному механизму: H+ + [F]– = HF; BF3 + NH3 = F3B–NH3.
Коллигативными называются свойства растворов, зависящие 
от концентрации: это скорость диффузии, осмотическое давление, 
давление насыщенного пара растворителя над раствором, темпера-
тура кристаллизации, температура кипения.
Осмос — самопроизвольная диффузия молекул растворителя 
сквозь мембрану с избирательной проницаемостью (π = iCRT), для 
электролитов вводится изотонический коэффициент i, представляю-
щий собой число частиц растворенного вещества, отнесенное к чис-
лу частиц в исходном веществе.
Вещество NaCl CaCl2 Na3PO4 Al2 (SO4)3
i 2 3 4 5
Po — P = iPoX,
где Po –давление пара над чистым растворителем; Х — мольная доля 
растворенного вещества, Х = n/(n + N).
Δtкип = iKm,
где Δtкип — повышение температуры кипения; К — эбуллиоскопиче-
ская константа растворителя; m — моляльная концентрация вещества;
Δtзам = iEm,
где Δtзам — понижение температуры замерзания; Е — криоскопиче-
ская константа растворителя.
Вещества (растворы солей, кислот и оснований), обладающие спо-
собностью проводить электрический ток, называются электролитами.
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При растворении в воде вещества согласно теории Аррениуса рас-
падаются (диссоциируют) на положительно и отрицательно заряжен-
ные частицы (ионы). Положительно заряженные ионы называются 
катионами (ионы водорода, металлов), а отрицательно заряженные — 
анионами (ионы кислотных остатков, гидроксид-ионы).
HCl = H+ + Cl–
NaOH = Na+ + OH–
CuCl2 = Cu 2+ + 2Cl–
В растворах диссоциирует лишь часть молекул электролита. По-
этому способность к диссоциации характеризуют степенью диссо-
циации (a).
a — отношение числа молекул электролита, распавшихся в данном 










где n — общее число молекул электролита в растворе, n1 — число продис-
социировавших молекул, n2 — число непродиссоциировавших молекул.
Все электролиты условно делят на две группы: сильные и слабые. 
Сильные электролиты в водных растворах диссоциируют практиче-
ски полностью (a » 1). Слабые электролиты при растворении в воде 
лишь частично диссоциируют на ионы (a < 1). Диссоциацию сла-
бых электролитов характеризует константа диссоциации. Например:











1. Почти все соли: NaJ, AlCl3, CuSO4, NaHCO3, CuOHCl…
2. Некоторые минеральные кислоты: HNO3, H2SO4, HCl, HJ, HBr …
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3. Основания щелочных и щелочно-земельных металлов: KOH, 
NaOH, Ba (OH)2, Sr (OH)2. Примеры диссоциации сильных 
электролитов. Например:
CuSO4 = Cu 2+ + SO42–; NaHCO3 = Na+ + HCO3–
Ba (OH)2 = Ba 2+ + 2OH–; HCl = H+ + Cl–;
CuOH..= CuOH + + Cl–… (в растворе)
Слабые электролиты
1. Почти все органические кислоты: CH3COOH …
2. Некоторые минеральные кислоты: HCN, HNO2, HF, HClO,.
H2SO3, H2CO3, H2S, H2SiO3, H3PO4…
3. Основания металлов (кроме щелочных и щелочно-земель-
ных): Fe(OH)2, Cu(OH)2, Mg(OH)2, Ni(OH)2, Fe(OH)2, Cd(OH)2, 
Co(OH)2
4. Гидроксид аммония NH4OH.
5. Амфотерные гидроксиды, например, Zn(OH)2, Be(OH)2, 
Sn(OH)2, Pb(OH)2, Al(OH)3, Fe(OH)3.
На степень электролитической диссоциации оказывают влияние:
1. Природа растворителя.
2. Природа растворенного вещества.
3. Температура.
4. Концентрация раствора.
5. Наличие в растворе одноименных ионов.
Правила составления ионных уравнений реакций:
1. Слабые электролиты записывают в виде молекул.
2. Нерастворимые или малорастворимые вещества (выпадающие 
в осадок) записываются в виде молекул.
3. Сильные электролиты записывают в виде ионов.
4. Суммы электрических зарядов в левой и правой частях уравне-
ния должны быть равны.
5. В уравнениях необходимо соблюдать материальный и электрон-
ный баланс.
6. Около газообразных веществ ставится знак.




BaCl2 + Na2SO4 = BaSO4Ї + 2NaCl — молекулярное уравнение.
Ba 2+ + 2Cl– + 2Na+ + SO42– = BaSO4Ї + 2Na+ + 2Cl– — полное ион-
ное уравнение.
Ba 2+ + SO42– = BaSO4Ї — сокращенное ионное уравнение.
Реакции между ионами необратимо протекают в тех случаях, когда 
в результате их взаимодействия между собой образуются слабодиссо-
циирующие, малорастворимые или газообразные вещества, т. е. ког-
да продукты взаимодействия уходят из сферы реакции.
Примеры:
1. Реакция взаимодействия кислот (кислотных оксидов) с основа-
ниями (основными оксидами) (направляющая реакция — образова-
ние воды). Амфотерность.
HCl + KOH = KCl+H2O
2 H3PO4 +3 Ca (OH)2 = Ca3 (PO4)2 +6 H2O
SO3+ 2 NaOH= Na2SO4 +H2O
CuO + 2 HNO3= Cu (NO3)2 + H2O
Zn (OH)2 +2 HBr = ZnBr2 + 2 H2O
Zn (OH)2 + 2 KOH = K2ZnO2+ 2 H2O
2. Взаимодействие двух солей (направляющая реакция — образо-
вание нерастворимой соли).
AgNO3 + NaCl = AgCl + NaNO3
BaCl2 + K2SO4 = 2 KCl + BaSO4
3. Взаимодействие соли и кислоты (направляющая реакция — об-
разование слабой кислоты (кислой соли)
CaCO3 + 2 HCl = H2CO3 + CaCl2
Na2SO3 + H2SO3 = 2 NaHSO3
4. Взаимодействие соли и щелочи (направляющая реакция — об-
разование нерастворимого основания (основной соли)
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NiCl2+ 2 KOH = Ni (OH)2 + 2 KCl
NiCl2 + KOH = NiOHCl + KCl
5. Растворение кислотных оксидов в воде (направляющая реак-
ция — образование кислотного остатка)
SO3+ H2O = H2SO4
6. Растворение оксидов щелочных металлов (направляющая реак-
ция — образование ионов ОН–). 
CaO+ H2O = Ca (OH)2
Задания к теме 5.  
Растворы. Электролиты сильные и слабые
5.1. Электролиты сильные и слабые
1. Напишите уравнения диссоциации и константы диссоциации (для 
слабых электролитов):
1.1. Sr (OH)2 1.11. Cr2 (SO4)3 1.21. KHCO3
1.2. Cd (OH)2 1.12. RbOH 1.22. Al (NO3)3
1.3. Cu (OH)2 1.13. Na2CO3 1.23. KOH
1.4. Sn (OH)2 1.14. HI 1.24. Mn (OH)2
1.5. Bi (OH)2 1.15. BaBr2 1.25. Pb (OH)2
1.6. Ni (CH3COO)2 1.16. H2Se 1.26. Zn (OH)2
1.7. Fe (NO3)3 1.17. SnSO4 1.27. Fe (OH)2
1.8. H2SiO3 1.18. Na2S 1.28. H3AsO4
1.9. ZnCl2 1.19. K2SO4 1.29. HCN
1.10. H2Te 1.20. HF 1.30. CoCl2
2. Напишите в молекулярной и ионной формах уравнения возмож-
ных реакций взаимодействия соединений с NaOH и H2SO4:
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2.1. Cr (OH)3 2.11. Pb (OH)2 2.21. Fe (OH)2
2.2. HCl 2.12. H2CO3 2.22. Ba (OH)2
2.3. Al (OH)3 2.13. Sn (OH)2 2.23. KOH
2.4. H2S 2.14. H2SO3 2.24. Be (OH)2
2.5. Fe (OH)3 2.15. Ni (OH)2 2.25. Mn (OH)2
2.6. HBr 2.16. CH3COOH 2.26. Sr (OH)2
2.7. Zn (OH)2 2.17. Co (OH)2 2.27.Fe (OH)2
2.8. HNO3 2.18. H2SiO3 2.28. Ca (OH)2
2.9. Bi (OH)3 2.19. Cd (OH)2 2.29. LiOH
2.10. H3PO4 2.20. HNO2 2.30. Mg (OH)2
3. По заданным ионным уравнениям напишите соответствующие 
молекулярные уравнения:
3.1. Ca 2+ + SO32– = CaSO3
3.2. HSO3– + OH– = SO32– + H2O
3.3. H+ + OH– = H2O
3.4. Ag+ + Br– = AgBr
3.5. Co 2+ + CO32– = CoCO3
3.6. Co 2+ + S 2– = CoS
3.7. Al 3+ + 3OH– = Al (OH)3
3.8. Be 2+ + 4OH– = BeO22– + 2H2O
3.9. 2H+ + SO32– = H2SO3
3.10. 2H+ + S 2– = H2S
3.11. Ni 2+ + OH– + Cl = NiOHCl
3.12. Pb 2+ + 2OH– = Pb (OH)2
3.13. 3Cu 2+ + 2PO43– = Cu3 (PO4)2
3.14. 2H+ + SiO32– = H2SiO3
3.15. Fe 2+ + Cl– + OH– = FeOHCl
3.16. Cd 2+ + OH– + Br– = CdOHBr
3.17. Zn 2+ + 4OH– = ZnO22– + 2H2O
3.18. Hg 2+ + SO32– = HgSO3
3.19. Cr 3+ + OH– + 2NO3– = CrOH (NO3)2
3.20. Zn 2+ + CO32– = ZnCO3
3.21. H+ + CO32– = HCO3–
3.22. 2H+ + PO43– = H2PO4
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3.23. NiOHCl + H+ = Ni 2+ + H2O + Cl–
3.24. Cu 2+ + 2OH– = Cu (OH)2
3.25. Sr 2+ + SiO32– = SrSiO3
3.26. Ba 2+ + SO42– = BaSO4
3.27. Bi 3+ + 3OH– = Bi (OH)3
3.28. H+ + S 2– = HS–
3.29. Mg 2+ + SO32– = MgSO3
3.30. Co 2+ + OH– + Cl– = CoOHCl
4. Напишите в молекулярной и ионной формах уравнения реакций 
для следующих превращений:
4.1. Ni (OH)2 → (NiOH)2SO4 → NiSO4 → Ni (OH)2
4.2. NaOH → NaHSO3 → Na2SO3 → NaCl
4.3. Ni (NO3)2 → NiOHNO3 → Ni (OH)2 → NiOHNO3
4.4. Na2HPO4 → Na3PO4 → NaH2PO4 → Na2HPO4
4.5. NiBr2 → NiOHBr → Ni (OH)2 → NiSO4
4.6. NaOH → Na2SiO3 → H2SiO3 → K2SiO3
4.7. Co (OH)2 → CoOHCl → CoCl2 → Co (NO3)2
4.8. Ni (OH)2 → NiCl2 → NiS → H2S
4.9. NaHSO3 → Na2SO3 → H2SO3 → NaHSO3
4.10. CoSO4 → (CoOH)2SO4 → Co (OH)2 → CoOHNO3
4.11. NaHTe → Na2Te → Na2SO4 → NaCl
4.12. Bi (NO3)3 → Bi (OH)2NO3 → Bi (OH)3 → Bi (NO3)3
4.13. NaHSe → Na2Se → NaBr → AgBr
4.14. Al (OH)3 → AlOHCl2 → AlCl3 → Al (NO3)3
4.15. NaHS → H2S → K2S → KBr
4.16. SnSO4 → (SnOH)2SO4 → K2SnO2 → Sn (OH)2
4.17. Na3PO4 → Na2HPO4 → H3PO4 → K2HPO4
4.18. (SnOH)2SO4 → SnSO4 → Sn (OH)2 → Na2SnO2
4.19. BaBr2 → BaCO3 → H2CO3 → NaHCO3
4.20. Cr2 (SO4)3 → CrOHSO4 → Cr (OH)3 → CrOHCl2
4.21. MnCl2 → MnOHCl → Mn (OH)2 → MnSO4
4.22. [Cr (OH)2]SO4 → CrOHSO4 → Cr2 (SO4)3 → CrCl3
4.23. AlCl3 → Al (OH)3 → AlOHSO4 → Al2 (SO4)3
4.24. CuSO4 → Cu (OH)2 → (CuOH)2SO4 → CuSO4
4.25. (NH4)2SO4 → NH4OH → NH4Br → NH4NO3
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4.26. Cu (OH)2 → CuOHCl → CuCl2 → Cu (NO3)2
4.27. MnSO4 → MnBr2 → Mn (OH)2 → Mn (NO3)2
4.28. FeOHSO4 → Fe2 (SO4)3 → Fe (OH)3 → FeCl3
4.29. Al (OH)3 → AlCl3 → Al (OH)3 → KAlO2
4.30. Al2 (SO4)3 → [Al (OH)2]2SO4 → Al (OH)3 → NaAlO2
5.2. Способы выражения концентрации растворов
1. Сколько граммов NaNO3 необходимо для приготовления 300 мл 
0,2 М раствора?
2. В 250 мл воды растворено 50 г кристаллогидрата FeSO4·7H2O. Вы-
числить процентную концентрацию кристаллогидрата и безво-
дного сульфата железа (II) в растворе.
3. Смешали 300 г 20 %-го раствора и 500 г 40 %-го раствора того же 
вещества. Какова процентная концентрация полученного рас-
твора?
4. Для приготовления 5 %-го раствора MgSO4 взято 400 г 
MgSO4·7H2O. Найти массу полученного раствора.
5. Сколько воды нужно взять для приготовления раствора хлорида 
натрия, содержащего 1,5 моля NaCl в 1 л раствора, если имеется 
10 г NaCl?
6. Сколько требуется карбоната натрия для приготовления 500 мл 
0,1-молярного раствора?
7. В каком объеме 0,1 М раствора содержится 8 г CuSO4?
8. Смешали 10 мл 10 %-го раствора азотной кислоты (ρ = 1,054 г/мл) 
и 100 мл 30 %-го раствора той же кислоты (ρ = 1,184 г/мл). Вычис-
лить процентную концентрацию полученного раствора.
9. Сколько хлорида натрия содержится в 50 мл 2 М раствора?
10. Какой объем 10 %-го раствора карбоната натрия (ρ = 1,105 г/мл) 
требуется для приготовления 5 л 2 %-го раствора (ρ = 1,02 г/мл)?
11. Вычислить молярную концентрацию 25 %-го раствора сульфата 
цинка (ρ = 1,3 г/мл).
12. Плотность 26 %-го раствора KOH равна 1,24 г/мл. Сколько молей 
KOH находится в 5 л раствора?
13. Сколько воды нужно прибавить к 100 кг 92 %-го раствора, чтобы 
получить 28,5 %-й раствор?
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14. К 1 л 6 %-го раствора фосфорной кислоты (ρ = 1,031 г/мл) доба-
вили 1 л воды. Вычислить молярную концентрацию полученно-
го раствора.
15. Какой объем 56 %-го раствора H2SO4 (ρ = 1,46 г/мл) требуется для 
приготовления 3 л 1 М раствора?
16. К 50 мл 2 М раствора добавили столько воды, чтобы объем рас-
твора стал равным 400 мл. Как изменилась концентрация рас-
твора?
17. Какой объем 3 М раствора требуется для приготовления 1 л 0,3 М 
раствора?
18. К 3 л 10 %-го раствора азотной кислоты (ρ = 1,054 г/мл) добави-
ли 5 л 2 %-го раствора той же кислоты (ρ = 1,009 г/мл). Вычислить 
процентную концентрацию полученного раствора.
19. 2 М раствор разбавили в 20 раз. Какова молярная концентрация 
полученного раствора?
20. Вычислить объем 20 %-го раствора NaOH (ρ = 1,22 г/мл), кото-
рый требуется для приготовления 500 мл 1 М раствора.
21. Какой объем концентрированной соляной кислоты (ρ = 1,19 г/мл), 
содержащей 38 % HCl, нужно взять для приготовления 1 л 2 М рас-
твора?
22. Какой объем воды надо прибавить к 100 мл 48 %-го раствора азот-
ной кислоты (ρ = 1,303 г/мл) для получения 20 %-го раствора?
23. Вычислить молярную концентрацию 20 %-го раствора сульфата 
железа (II) (ρ = 1,21 г/мл).
24. К 40 мл 96 %-го раствора азотной кислоты (ρ = 1,5 г/мл) прилили 
30 мл 9,9 М раствора той же кислоты (ρ = 1, 3 г/мл). Какова про-
центная концентрация полученного раствора?
25. Какой объем воды требуется для получения 5 %-го раствора ги-
дроксида кальция из 10 г оксида кальция?
26. Какой объем 20 %-го раствора соляной кислоты (ρ = 1,1 г/мл) тре-
буется для приготовления 1 л 10 %-го раствора той же кислоты (ρ = 
= 1,05 г/мл)?
27. Определить молярную концентрацию концентрированной соля-
ной кислоты (ρ = 1,18 г/мл), содержащей 36,5 % хлористого во-
дорода.
28. Какой объем 50 %-го раствора KOH (ρ = 1,538 г/мл) требуется для 
приготовления 3 л 6 %-го раствора (ρ = 1,048 г/мл)?
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29. Сколько 30 %-го раствора азотной кислоты (ρ = 1,205 г/мл) необ-
ходимо для приготовления 0,5 л 0,1 М раствора?
30. К 3 л воды прибавили 1 л 30 %-го раствора NaOH (ρ = 1,328 г/мл). 
Какова процентная концентрация полученного раствора?
5.3. Растворимость
1. Растворимость сульфата железа (II) при 30 °C равна 32,9 г в 100 г 
воды. Какую массу железного купороса FeSO4·7H2O следует взять 
для приготовления 5 кг насыщенного раствора?
2. Растворимость хлорида натрия при 20 °C составляет 36,0 г, а при 
100 °C — 39,8 г на 100 г воды. Какая масса соли выпадет в осадок 
при охлаждении 500 г раствора от 100 до 20 °C?
3. Какая масса воды потребуется для растворения при 30 °C 250 г 
хлорида аммония, если его растворимость при этой температуре 
равна 41,4 г в 100 г воды?
4. Какова растворимость при 50 °C сульфата калия, если при упари-
вании 460 г насыщенного при этой температуре раствора получе-
но 60 г этой соли?
5. В каком количестве воды нужно растворить 125 г кристаллогидра-
та MgSO4·7H2O, чтобы получить насыщенный раствор, если рас-
творимость MgSO4–35,5 г в 100 г воды?
6. Какая масса нитрата калия выкристаллизуется из раствора при 
охлаждении 500 г насыщенного при 90 °C раствора (раствори-
мость KNO3 200 г на 100 г воды) до 30 °C (растворимость соли 46 г 
на 100 г воды)?
7. Какая масса медного купороса CuSO4·5H2O выпадет в виде кри-
сталлов при охлаждении до 20 °C 500 г насыщенного при 100 °C рас-
твора сульфата меди? Растворимость сульфата меди при 100 и 20 °C 
равна соответственно 75,5 г и 20,7 г на 100 г воды.
8. Из воды и хлорида кальция приготовили насыщенный при 30 °C 
раствор. Охлаждение его до 10 °C привело к выпадению осадка 
кристаллогидрата CaCl2·6H2O массой 21,9 г. Вычислите массы 
воды и безводной соли CaCl2, взятых для приготовления раство-
ра, если растворимость CaCl2 составляет при 10 и 30 °C соответ-
ственно 65,0 и 102 г в 100 г воды.
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9. При охлаждении до 10 °C 200 г раствора нитрата свинца с массо-
вой долей Pb (NO3)2 0,36 % образовался осадок соли массой 10,2 г. 
Определите растворимость нитрата свинца при 10 °C.
10. При охлаждении до 10 °C 200 г раствора нитрата свинца с массо-
вой долей 0,36 % образовался осадок соли массой 10,2 г. Опреде-
лите растворимость нитрата свинца при 10 °C.
11. Растворимость нитрата калия при 12 °C — 25 г, при 60 °C — 110 г 
на 100 г воды. Насыщенный при 60 °C раствор массой 420 г охлаж-
ден до 12 °C. Какова масса выпавшего в осадок нитрата калия?
12. В 500 г воды растворено при нагревании 300 г хлорида аммония. 
Какая масса NH4Cl выделится из раствора при охлаждении его 
до 50 °C, если растворимость соли при этой температуре равна 50 г 
в 100 г воды?
13. Растворимость хлората калия при 70 °C равна 30,2 г, а при 30 °C — 
10,1 г в 100 г воды. Сколько граммов хлората калия выделится 
из 70 г насыщенного при 70 °C раствора, если его охладить до 30 °C?
14. Сколько граммов нитрата калия выкристаллизуется из 105 г на-
сыщенного при 60 °C раствора, если охладить его до 0 °C? Коэф-
фициенты растворимости соли при указанных температурах со-
ответственно равны 110 и 13 г в 100 г воды.
15. Определить массу иодида калия, которая выкристаллизуется при 
охлаждении 438 г насыщенного при 80 °C раствора до 20 °C (рас-
творимость иодида калия при 80 °C — 192 г, а при 20 °C — 144 г 
на 100 г воды).
16. Какая масса кристаллогидрата сульфата алюминия Al2 (SO4)3·18H2O 
выкристаллизуется, если 1134 г насыщенного при 100 °C раствора 
охладить до 20 °C? Растворимость CaCl2 составляет при 20 и 100 °C 
соответственно 36,2 и 89 г в 100 г воды.
17. Какая масса кристаллогидрата CuCl2·2H2O выкристаллизуется, 
если 1050 г насыщенного при 100 °C раствора охладить до 20 °C? 
Растворимость CuCl2 составляет при 20 и 100 °C соответственно 
72,2 и 110 г в 100 г воды.
18. Растворимость хлорида натрия при 70 и 20 °C соответственно рав-
на 375 и 359 г/л. Какая масса хлорида натрия выделится из 55 г на-
сыщенного при 70 °C раствора, если его охладить до 20 °C?
19. Растворимость нитрата калия при 60 и 20 °C соответственно рав-
на 1101 и 316 г/л. Какая масса нитрата калия выделится из 40 г на-
сыщенного при 60 °C раствора, если его охладить до 20 °C?
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20. Каковы массы безводного хлорида кальция и воды, которые необ-
ходимо взять для приготовления 150 г насыщенного при 20 °C рас-
твора, если растворимость соли при этой температуре 745 г/л?
Задачи по теме «Растворимость» повышенной сложности
1.* Определите массу осадка хлората калия, выпавшего из раствора, 
полученного смешиванием 100 г раствора хлората натрия (массо-
вая доля соли 31,95 %) и 100 г раствора хлорида калия (массовая 
доля соли 22,35 %), если известно, что коэффициент растворимо-
сти хлората калия составляет 73 г/л.
2.* Насыщенный раствор гидрокарбоната натрия имеет молярную 
концентрацию соли 1,12 моль/л и плотность 1,07 г/мл. Опреде-
лите коэффициент растворимости гидрокарбоната натрия в этих 
условиях и его массовую долю в насыщенном растворе.
3.* Определите, сколько медного купороса выпало при охлаждении до 
0 °C 34 мл раствора с массовой долей сульфата меди 30 % и плот-
ностью 1,3 г/мл, если известно, что коэффициент растворимости 
медного купороса при 0 °C равен 150 г/л. Какова массовая доля 
сульфата меди в оставшемся растворе?
4.* Определите массу и состав осадка, выпавшего после смешивания 
120 г раствора хлорида бария с массовой долей соли 26 % и 150 г 
раствора нитрата натрия с массовой долей соли 50 %, если извест-
но, что в данных условиях коэффициенты растворимости хлори-
да натрия и нитрата бария равны 330 и 90,45 г/л соответственно.
5.4. Определение теплоты растворения вещества. Определение теплоты 
гидратации вещества. Вычисление теплового эффекта реакции растворения
Пример решения задачи. При растворении 8 г хлорида аммония 
в 291 г воды температура понизилась на 2 градуса. Вычислите темпера-
туру растворения хлорида аммония в воде, принимая удельную теплоем-
кость полученного раствора равной теплоемкости воды (4,187 Дж/(г К).
Решение: количество поглощающейся теплоты, Q = cmΔT = 
= 4,187 ·  291 · (–2) = –2435, 1 Дж.
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5. Растворы. Электролиты сильные и слабые
Для определения теплоты растворения хлорида аммония состав-
ляем пропорцию на моль хлорида аммония (МNH4Cl = 53,49 г/моль),
ΔНраств= –16,3 кДж/моль.
1. При растворении в воде 46,76 г NaCl поглощается 4,28 кДж тепло-
ты. Рассчитайте теплоту растворения хлорида натрия.
2. Теплота растворения NaOH в воде 41,6 кДж/моль. Какое количе-
ство теплоты выделится при растворении в воде 500 г NaOH?
3. Вычислите теплоту растворения хлорида калия в воде, если при 
растворении 50 г в 2 л H2O температура понизилась на 1,5°. Удель-
ная теплоемкость полученного раствора 4,18 Дж/(г К).
4. Теплота растворения NH4NO3 –26,32 кДж/моль. Сколько нитрата 
аммония надо растворить в 0,2 л воды, чтобы понизить температуру 
на 5 °C? Удельная теплоемкость полученного раствора 3,77 Дж/(г К).
5. Теплота растворения карбоната натрия в воде 25,6 кДж/моль. 
На сколько градусов повысится температура, если в 1000 мл воды 
растворить 24 г Na2CO3? Удельную теплоемкость раствора принять 
равной 4,174 Дж/(г К).
6. При растворении 4 г CuSO4 в 0,2 л воды температура повысилась 
на 2°. Вычислите теплоту гидратации сульфата меди, если тепло-
та растворения медного купороса –11,72 кДж/моль. Удельная те-
плоемкость раствора равна 4,18 Дж/(г·К).
7. Рассчитайте теплоту гидратации безводного сульфата магния, если 
теплота растворения моля MgSO4 в 400 молях воды 84,94 кДж/моль, 
а при растворении 76,2 г MgSO4 6H2O в 14,416 кг воды поглощает-
ся 140 Дж теплоты.
8. Теплота гидратации сульфита натрия 58,16 кДж/моль. Рассчитай-
те теплоту растворения безводного сульфита натрия в воде, если 
при поглощении моля кристаллогидрата Na2SO3 7H2O в 800 молях 
воды поглощается 46,86 кДж теплоты.
9. Теплота гидратации безводного сульфата цинка 95,27 кДж/моль. 
На сколько градусов повысится температура при растворении 
моля сульфата цинка в 400 молях воды, если теплота растворения 
моля ZnSO4 7H2O в 400 молях воды –17,70 кДж/моль? Теплоем-
кость раствора 4,19 Дж/(г К).
10. Определите тепловой эффект реакции растворения натрия в воде, 
если ΔН 0NaOH= –469,93 кДж/моль.
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11. При растворении 16 г хлорида аммония в 582 г воды температура 
понизилась на 2 градуса. Вычислите теплоту растворения NH4Cl 
в воде, принимая удельную теплоемкость полученного раствора 
равной теплоемкости воды (4,187 Дж/(г К).
12. При растворении в воде 100 г NaCl поглощается 9,15 кДж тепло-
ты. Вычислите теплоту растворения хлорида натрия.
13. Теплота растворения карбоната натрия в воде 25,6 кДж/моль. 
На сколько градусов повысится температура, если в 500 мл воды 
растворить 12 г Na2CO3?
14. Теплота растворения NaOH в воде 41,6 кДж/моль. Какое количе-
ство теплоты выделится при растворении в воде 200 г NaOH?
15. Теплота растворения NH4NO3 –26,32 кДж/моль. Сколько нитра-
та аммония надо растворить в 0,3 л воды, чтобы понизить темпе-
ратуру на 5°? Удельная теплоемкость полученного раствора рав-
на 3,77 Дж/(г·К).
16. Теплота гидратации сульфита натрия 58,16 кДж/моль. Рассчитай-
те теплоту растворения безводного сульфита натрия в воде, если 
при поглощении 0,5 моля кристаллогидрата Na2SO3 7H2O в 400 мо-
лях воды поглощается 23,43 кДж теплоты.
17. Вычислите теплоту растворения хлорида калия в воде, если при рас-
творении 100 г в 400 мл H2O температура понизилась на 1,5°. Удель-
ная теплоемкость полученного раствора равна 4,18 Дж/(г К).
18. Теплота растворения NH4NO3 равна –26,32 кДж/моль. Сколько 
нитрата аммония надо растворить в 0,5 л воды, чтобы понизить 
температуру на 5°? Удельная теплоемкость полученного раствора 
3,77 Дж/(г К).
19. Теплота растворения NaOH в воде 41,6 кДж/моль. Какое количе-
ство теплоты выделится при растворении в воде 100 г NaOH?
20. Вычислите теплоту растворения хлорида калия в воде, если при 
растворении 100 г его в 4 л H2O температура понизилась на 1,5°. 
Удельная теплоемкость полученного раствора 4,18 Дж/(г К).
21. Теплота растворения NH4NO3 –26,32 кДж/моль. Сколько нитрата 
аммония надо растворить в 0,5 л воды, чтобы понизить температуру 
на 5°? Удельная теплоемкость полученного раствора 3,77 Дж/(г К).
22. Теплота растворения карбоната натрия в воде 25,6 кДж/моль. 
На сколько градусов повысится температура, если в 1000 мл воды 
растворить 50 г Na2CO3?
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6. Гидролиз солей.  
Ионное произведение воды.
М олекулы воды характеризуются значительной полярно-стью. Чистая вода почти не проводит электрический ток, однако часть молекул может диссоциировать на ионы: 
Н2 О → Н+ + ОН–. С увеличением температуры диссоциация воды уси-
ливается. Для удобства был введен водородный показатель — рН — 
величина, которая характеризует кислотность среды.
рH = –lgCH+. 
Водородный показатель (рH) можно измерить c помощью инди-
каторов или с помощью прибора рН-метра.
Растворение вещества в воде часто сопровождается химическим 
взаимодействием обменного характера.
Гидролиз солей — это взаимодействие ионов вещества с состав-
ными частями воды, приводящее к смещению ионного равновесия 
воды и изменению рН среды.
Гидролиз является обратимым процессом. Причина гидролиза — 
образование малодиссоциированных или труднорастворимых продук-
тов. Следствием гидролиза является нарушение равновесия в системе:
H2O  H+ + OH–, в результате которого среда становится кислой 
или щелочной.
1. Соль, образованная сильной кислотой и сильным основанием, 
гидролизу не подвергается, реакция среды нейтральная:
KNO3 + HOH ≠
Ионы K+ и NO3– не образуют с водой малодиссоциированных про-
дуктов (KOH и HNO3 — сильные электролиты).
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2. Соль, образованная сильным основанием и слабой кислотой, 
подвергается гидролизу по аниону. Реакция среды щелочная (pH > 7).
Na2CO3 + HOH  NaHCO3 + NaOH
Первая ступень гидролиза: CO32– + HOH  HCO3– + OH–
3. Соль, образованная слабым основанием и сильной кислотой, 
подвергается гидролизу по катиону. Реакция среды кислая (pH < 7).
Cu (NO3)2 + HOH  CuOHNO3 + HNO3
Cu 2+ + HOH  CuOH+ + H+
4. Соль, образованная слабым основанием и слабой кислотой, под-
вергается гидролизу по катиону и аниону. Характер среды определя-
ется степенью диссоциации образовавшихся соединений.
CH3COONH2 + HOH  CH3COOH + NH4OH
CH3COO– + NH4+ + HOH  CH3COOH + NH4OH
Гидролиз можно усилить, если:
а) разбавить раствор;
б) нагреть раствор (усилить процесс диссоциации Н2 О);
в) связать один из продуктов гидролиза (обычно это ионы H+ 
и OH–, которые накапливаются при гидролизе); связывание их в мо-
лекулы воды приводит к смещению равновесия.
Задания к теме 6. Гидролиз солей
1. Напишите в молекулярной и ионной формах уравнения процес-
сов, происходящих при гидролизе солей, укажите pH растворов 
(pH > 7 или pH < 7):
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1.1. BeCl2 1.11. Cr (NO3)3 1.21. Na2SiO3
1.2. K2S 1.12. CuCl2 1.22. CuSO4
1.3. Na2S 1.13. K3PO4 1.23. SnBr2
1.4. Be (NO3)2 1.14. FeCl3 1.24. K2CO3
1.5. NiSO4 1.15. FeBr2 1.25. Mn (NO3)2
1.6. NaCN 1.16. NaHS 1.26. Al2 (SO4)3
1.7. CoCl2 1.17. Ba (CH3COO)2 1.27. KCN
1.8. CdBr2 1.18. NiCl2 1.28. CrBr3
1.9. BaS 1.19. ZnSO4 1.29. FeSO4
1.10. KHCO3 1.20. K2HPO4 1.30. Na2SO3
2. Напишите в молекулярной и ионной формах уравнения процес-
сов, происходящих при совместном гидролизе солей:
2.1. K2SiO3 + (NH4)2SO4 2.16. FeBr2 + Na2CO3
2.2. SnBr2 + K2CO3 2.17. K2S + BeSO4
2.3. FeCl3 + Na2CO3 2.18. NH4Br + Na2SiO3
2.4. CrBr3 + K2S 2.19. Na2SO3 + SnCl2
2.5. K2SiO3 + BeBr2 2.20. BeBr2 + BaS
2.6. Na2CO3 + Fe2 (SO4)3 2.21. AlBr3 + Na2SO3
2.7. CrBr3 + K2CO3 2.22. Na2SO3 + SnCl2
2.8. NH4Cl + K2SiO3 2.23. Na2CO3 + Al2 (SO4)3
2.9. K2SO3 + Cr2 (SO4)3 2.24. BeCl2 + Na2SiO3
2.10. SnSO4 + Na2CO3 2.25. K2S + Cr2 (SO4)3
2.11. K2SO3 + CrCl3 2.26. K2SiO3 + Bi (NO3)3
2.12. K2S + Al (NO3)3 2.27. Na2CO3 + Cr (NO3)3
2.13. AlCl3 + K2SO3 2.28. SnSO4 + Na2SO3
2.14. Na2S + AlBr3 2.29. K2SO3 + Al (NO3)3
2.15. K2S + Be (NO3)2 2.30. AlBr3 + Na2CO3
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7. Окислительно-восстановительные реакции
7.1. Принципы написания  
окислительно-восстановительных реакций
О кислительно-восстановительные реакции — это процессы, сопровождающиеся изменением степени окисления эле-ментов. Степень окисления — условный электрический за-
ряд, который получил бы атом, если бы общие электроны пары пол-
ностью сместились к более электроотрицательному атому. Процесс 
отдачи электронов называется окислением, присоединения — восста-
новлением. Вещество, в состав которого входит атом или ион, спо-
собный присоединять электроны, называется окислителем. Вещество, 
в состав которого входит атом или ион, способный отдавать электро-
ны, называется восстановителем. Для нахождения коэффициентов 
в уравнениях используется метод электронного баланса: число элек-
тронов, отдаваемых восстановителем, равно числу электронов, при-
соединяемых окислителем.
Классификация ОВР
1. Межмолекулярные — это реакции, которые протекают с изме-
нением степени окисления атомов в разных молекулах, то есть окис-
литель и восстановитель находятся в разных веществах:
8 HJ + H2SO4 = 4J2 + H2S +4H2O.
2. Внутримолекулярные — реакции, которые протекают с изме-
нением степени окисления разных атомов в одной и той же молеку-
ле. Атом с более положительной степенью окисления будет окислять 
атом с меньшей степенью окисления:
2 NaNO3 = 2 NaNO2 + O2.
61
7. Окислительно-восстановительные реакции
3. Реакции диспропорционирования — протекание таких реакций 
сопровождается одновременным увеличением и уменьшением сте-
пени окисления атомов одного и того же элемента. При этом исход-
ное вещество образует соединения, одно из которых содержит ато-
мы с более высокой, а другое — с более низкой степенью окисления. 
Эти реакции возможны для веществ, содержащих атомы с промежу-
точной степенью окисления
Cu2O = Cu + CuO.
Окислителями в химических реакциях часто могут быть галогены, 
перманганат калия, бихромат калия, фтор, кислород, озон, перок-
сид водорода, серная концентрированная и азотная кислоты, диок-
сид свинца, гипохлориты, хлораты, царская водка, ионы благород-
ных металлов, электрический ток на аноде.
Восстановителями могут быть атомы металлов, водород, серово-
дород, хлороводород, иодид калия.
По методу электронно-ионных полуреакций на основании задан-
ной молекулярной реакции составляют ионную схему с указанием 
среды; записывают уравнения процессов окисления восстановителя 
и восстановления окислителя; уравнивают количество атомов водо-
рода и кислорода в левой и правой частях полуреакций с учетом сре-
ды; уравнивают суммарные заряды левой и правой частей полуреак-
ции (прибавление электронов увеличивает суммарный отрицательный 
заряд, а отнятие электронов повышает суммарный положительный 
заряд); уравнивают число электронов, отданных восстановителем 
и принятых окислителем; складывают левые и правые части уравне-
ний и получают общее ионное уравнение окислительно-восстанови-
тельной реакции; на основании ионного уравнения составляют мо-
лекулярное.
Пример: Определить степень окисления марганца в соединениях: 
MnO2, K2MnO4, KMnO4.
Решение: Составляем простейшие алгебраические уравнения, обо-









MnO2 х + 2 (–2) = 0 х = +4
K2MnO4 2 (+1) + х + 4 (–2) = 0 х = +6
KMnO4  +1 + х + 4 (–2) = 0 х = +7
При составлении уравнений полуреакций окисления и восстанов-
ления необходимо учитывать среду и возможность участия в реакции 
молекул воды или других ионов. Для уравнивания числа атомов кис-
лорода (наиболее часто встречающийся случай) можно воспользо-
ваться таблицей, в которой «избыточный» атом кислорода в составе 
сложной частицы обозначен «O 2– »:
Процесс





«O 2–»:+ 2H+ =
= H2O
«O 2–»: + H2O =
= 2OH– «O
 2–» + H2O = 2OH —
Введение «O 2–»
(SO32– ® SO42–)
H2O = «O 2–»:+ 
+ 2H+
2OH– = «O 2–» + 
+ H2O
H2O = «O 2–» + 2H+
Алгоритм расчета коэффициентов и написания ОВР рассмотрим 
на примере составления уравнения реакции с заданными в ионной 














-  + Cl–
                          Ох          Red
1. Рассчитываем степени окисления элементов (указаны на схеме), 
определяем окислитель и его восстановленную форму (СlO3– ® Cl–), 
восстановитель и его окисленную форму (Cr2O3 ® CrO42–).
2. Делим реакцию на две полуреакции — полуреакцию окисле-
ния и полуреакцию восстановления, т. е. записываем отдельно вы-
деленные пары. Уравниваем в левой и правой частях каждой по-





ClO3– ® Cl –
3. При необходимости уравниваем число атомов кислорода (табл.) 
и водорода с учётом того, что задана щелочная среда (в исходных ве-
ществах присутствует щёлочь КОН):
Cr2O3 + 10OH– ® 2CrO42– + 5H2O
ClO3– + 3H2O ® Cl– + 2OH–
4. По изменению степени окисления атомов элементов подсчиты-
ваем число отданных и принятых электронов и дописываем их со зна-
ком (+) или (–) в левую часть уравнений полуреакций:
Cr2O3–6ē + 10OH– ® 2CrO42– + 5H2O
ClO3– + 6ē + 3H2O ® Cl– + 6OH–
5. Проверяем равенство суммарного заряда ионов и электронов 
в левой и правой частях уравнений полуреакции:
а) первая полуреакция (окисления)
—6 (–1) + 10 (–1) = –4     2 (–2) = –4;
                                     слева                                       справа
б) вторая полуреакция (восстановления)
—1 + 6 (–1) = –7     –1 + 6 (–1) = –7
                              слева                                              справа
Затем уравниваем число отданных и принятых электронов (ста-
вим наименьшие кратные множители перед уравнениями полуреак-
ций), суммируем уравнения, умножив каждое слагаемое на соответ-
ствующий коэффициент:
1 Cr2O3–6ē + 10 (OH)- = 2CrO42— + 5H2O
1 ClO3– + 6ē + 3H2O = Cl– + 6OH–
Cr2O3 + ClO3– + 10 (OH)– + 3H2O = 2CrO42– + Cl- + 5H2O + 6 (OH)–
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6. Приводим подобные члены в суммарном уравнении и по полу-
ченному ионному уравнению, где стоят все основные коэффициенты,
Cr2O3 + ClO3– + 4 (OH)– = 2CrO42–+ Cl– + 2H2O,
                                      К+            4 К+          4 К+        К+
дописываем молекулярное уравнение:
Cr2O3 + KClO3 + 4KOH = 2K2CrO4 + KCl + 2H2O.
Соблюдая электронейтральность молекул, составляем формулы 
продуктов реакции подбором для каждого иона противоположно за-
ряженных ионов — противоионов, включая и те, которые не показа-
ны в ионном уравнении (в данной реакции это ионы K+, они указа-
ны под ионным уравнением для каждого из ионов снизу от черты).








 + H2SO4 ® H AsO3 4
+5
 + Mn 2+.
5 H3AsO3–2ē + H2O = H3AsO4 + 2H+
2 MnO4— + 5ē + 8H+ = Mn 2+ + 4H2O
5H3AsO3 + 5H2O + 2MnO4– + 16H+ =  
= 5H3AsO4 + 10H+ + 2Mn 2+ + 8H2O
5H3AsO3 + 2MnO4– + 6H+ = 5H3AsO4 + 2Mn 2+ + 3H2O
2 К+ 3SO42– 2SO42– SO42– 2 К+
5H3AsO3 + KMnO4 + H2SO4 = 5H3AsO4 + 2MnSO4 + 3H2O + K2S
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Задания к теме 7
7.1. Составление окислительно-восстановительных реакций
1. Составьте электронно-ионные схемы и молекулярные уравне-
ния реакций. Укажите окислитель и восстановитель:
1.1. KMnO4 + KI + H2SO4 → Mn 2+, I2
 FeSO4 + Br2 + H2SO4 → Fe 3+, Br–
1.2. Na2SeO3 + KBrO + H2O → Br2, SeO42–
 KMnO4 + KI + H2O → MnO2, I2
1.3. KCrO2 + Br2 + KOH → Br–, CrO42–
 FeCl2 + KMnO4 + H2SO4 → Fe 3+, Mn 2+
1.4. H2S + HNO3 → SO42–, NO2
 K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4 → Cr 3+, Fe 3+
1.5. KClO3 + KCrO2 + NaOH → Cl–, CrO42–
 CrO3 + HCl → Cl2, Cr 3+
1.6. C + HNO3 → CO2, NO2
 Cr2 (SO4)3 + NaClO + NaOH → Cl–, CrO42–
1.7. KCrO2 + Cl2 + KOH → CrO42–, Cl–
 Ni (OH)2 + NaClO + H2O → Cl–, Ni (OH)3
1.8. KMnO4 + Na2SO3 + H2O → SO42–, MnO2
 Mn (NO3)2 + NaClO + H2O → MnO2, Cl–
1.9. Cr2 (SO4)3 + Cl2 + KOH → CrO42–, Cl–
 I2 + Cl2 + H2O → IO3–, Cl–
1.10. KClO3 + MnO2 + KOH → MnO42–, Cl–
 KMnO4 + KI + NaOH → MnO42–, IO3–
1.11. HCl + HNO3 → Cl2, NO
 Na3AsO3 + K2Cr2O7 + H2SO4 → AsO43–, Cr 3+
1.12. I2 + Na2SO3 + H2O → I–, SO42–
 FeSO4 + KClO3 + H2SO4 → Cl–, Fe 3+
1.13. KNO3 + Zn + NaOH → NH3, ZnO22–
 Na2MnO4 + Na2SO3 + H2O → MnO2, SO42–
1.14. Na3AsO3 + I2 + H2O → AsO43–, I-
 Mn (NO3)2 + NaBiO3 + HNO3 → Bi 3+, MnO4–
1.15. H2S + Cl2 + H2O → SO42–, Cl–
 KMnO4 + V2 (SO4)3 + H2O → MnO2, VO 2+
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1.16. FeCl2 + HNO3 + HCl → Fe 3+, N2O
 Cr2O3 + KClO3 + KOH → CrO42–, Cl–
1.17. MnSO4 + Cl2 + KOH → MnO42–, Cl–
 H2S + K2Cr2O7 + H2SO4 → Cr 3+, S
1.18. K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4 → Cr 3+, SO42–
 MnO2 + KNO3 + KOH → MnO42–, NO2
1.19. HNO3 + Fe (NO3)2 → Fe 3+, NO2
 Cl2 + FeCl3 + KOH → Cl–, FeO42–
1.20. K2Cr2O7 + HCl → Cr 3+, Cl2
 FeCl2 + NaBiO3 + NaOH → Fe (OH)3, BiO+
1.21. SnCl2 + Na3AsO3 + HCl → Sn 4+, As
 Co (OH)3 + HCl → Co 2+, Cl2
1.22. SO2 + NaIO3 + H2O → I–, SO42–
 H2S + HNO3 → S, NO
1.23. KI + HNO3 → NO, I2
 Na2WO4 + FeSO4 + H2SO4 → WO2, Fe 3+
1.24. NaCrO2 + NaClO + KOH → CrO42–, Cl–
 KMnO4 + NaNO2 + H2SO4 → Mn 2+, NO3–
1.25. MnSO4 + PbO2 + HNO3 → Pb 2+, HMnO4
 PbO2 + KI + HNO3 → I2, Pb 2+
1.26. SnCl2 + K2Cr2O7 + H2SO4 → Sn 4+, Cr 3+
 Cr2O3 + KNO3 + KOH → CrO42–
1.27. HNO3 + Ni → N2O, Ni 2+
 MnO2 + HCl → Mn 2+, Cl2
1.28. FeCl3 + Na2SO3 + H2O → Fe 2+, SO42–
 HCl + Ni (OH)3 → Ni 2+, Cl2
1.29. KMnO4 + NaNO2 + H2O → MnO2, NO3–
 SnCl2 +KBrO3 + HCl → Sn 4+, Br–
1.30. KMnO4 + H2S + H2SO4 → Mn 2+, SO42–
 (BiO)2SO4 + Br2 + NaOH → BiO3–, Br -
7.2. Задачи на материальный баланс  
окислительно-восстановительных реакций
1. После погружения железной пластинки массой 8 г в 15 %-ный рас-
твор нитрата свинца (II) объемом 50 см 3 (ρ = 1,23 г/см 3) масса соли 
уменьшилась втрое. Какой стала масса пластинки?
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2. Масса железного стержня после выдерживания в растворе нитра-
та меди (II) увеличилась на 1,6 г и составила 23,2 г. Рассчитайте 
массу железного стержня до погружения в раствор нитрата меди, 
а также массу меди после реакции.
3. В раствор нитрата серебра погрузили цинковую пластинку массой 
120 г. Через некоторое время масса пластинки увеличилась на 5,7 % 
и далее не изменялась. Определите массу нитрата серебра в исход-
ном растворе.
4. В раствор ацетата серебра погрузили медную пластинку массой 
55 г. Через некоторое время масса пластинки увеличилась на 6,9 % 
и далее не изменялась. Определите массу ацетата серебра в исход-
ном растворе.
5. Железную пластинку массой 9,02 г продолжительное время вы-
держивали в растворе, содержащем 1,6 г сульфата меди. По окон-
чании реакции пластинку вынули и высушили. Чему стала равна 
ее масса?
6. Железную пластинку массой 20,4 г опустили в раствор сульфата 
меди (II). Какая масса железа перешла в раствор к моменту, когда 
масса пластинки стала равной 22 г?
7. Никелевая пластинка массой 15 г опущена в раствор хлорида золо-
та (III). Через некоторое время ее масса стала равна 15,651 г. Опре-
делите массу прореагировавшего хлорида золота (III).
8. Железную пластинку массой 100 г погрузили в 250 г 20 %-го рас-
твора сульфата меди. Через некоторое время пластинку вынули, 
промыли, просушили и взвесили (ее масса оказалась равной 102 г). 
Рассчитайте массовый состав раствора после удаления из него ме-
таллической пластины.
9. Алюминиевую пластинку массой 50 г опустили в раствор хлори-
да меди (II). Спустя некоторое время пластинку извлекли из рас-
твора, промыли, высушили и взвесили (ее масса оказалась равной 
63,8 г). Чему равна масса меди, выделившейся на пластинке?
10.  25 г медной проволоки погрузили в 140 г 15 %-го раствора нитра-
та серебра. Спустя некоторое время оказалось, что массовые доли 




1.* К раствору нитрата ртути (I) массой 264 г с массовой долей соли 
20 % добавили цинковые опилки. Через некоторое время массовая 
доля нитрата ртути (I) в растворе составила 6 %. Рассчитайте, как 
изменится масса металла.
2.* Цинковую пластинку массой 8 г опустили в 50 мл 15 %-го раство-
ра нитрата свинца (плотность 1,32 г/мл) и вынули, когда ее масса 
стала равной 10,84 г. Во сколько раз уменьшилась масса нитрата 
свинца в растворе к этому моменту?
3.* В 50 г раствора сульфата двухвалентного металла поместили кад-
миевую пластинку. Спустя некоторое время масса пластинки 
уменьшилась на 1,2 г, а массовая доля сульфата кадмия в раство-
ре составила 8,125 %. Определите металл.
4.* Чтобы посеребрить медную пластину массой 10 г, ее опустили 
в раствор 20 %-го раствора нитрата серебра массой 250 г. Когда 
пластину вынули, оказалось, что массовая доля нитрата серебра 
в растворе уменьшилась на 20 %. Какой стала масса пластинки?
5.* В раствор, содержащий нитрат меди (II) массой 14,1 г и нитрат 
ртути (II) массой 14,6 г, погрузили кадмиевую пластинку массой 
50 г. Рассчитайте увеличение массы пластины (в %) после полно-
го выделения меди и ртути из раствора.
6.* Оловянную пластинку массой 16,9 г опустили в 435,5 г раствора 
бромида железа (III) с массовой долей соли 20 %. После некоторо-
го выдерживания пластинки в растворе ее вынули, при этом ока-
залось, что массовая доля нитрата железа (III) стала равной массо-
вой доле образовавшейся соли олова. Определите массу пластинки 
(до десятых г), после того как ее вынули из раствора.
7.* Железную пластинку массой 20,85 г опустили в 8 %-ный раствор 
нитрата меди объемом 83,52 мл (плотность 1,1 г/см 3). Через неко-
торое время пластинку вынули, очистили и взвесили. Определи-
те массу пластинки, если в полученном растворе массовая доля 
нитрата меди оказалась равной массовой доле нитрата железа (II).
8.* В 192 мл раствора нитрата свинца (II) с массовой долей соли 30 % 
и плотностью 1,15 г/мл опустили цинковую пластинку массой 
100 г. Через некоторое время пластинку вынули, промыли водой, 
высушили и взвесили. Ее масса оказалась равной 121,3 г. Опре-
делите массовые доли веществ в оставшемся растворе.
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9.** Железная пластинка массой 10,0 г опущена в раствор хлори-
да неизвестного металла. После полного осаждения металла 
масса железной пластинки составила 10,1 г. Кадмиевая пла-
стинка такой же массы (10,0 г), опущенная в такой же раствор, 
после осаждения на ней металла имела массу 9,4 г. Хлорид како-
го металла содержался в растворе? Определите массовую долю 
(%) хлорида металла, если объем исходного раствора составил 
100 см 3 (ρ = 1,10 г/см 3).
10.** В раствор, содержащий нитрат железа (II) и нитрат железа (III) 
с равными молярными концентрациями, опустили цинковую 
пластинку массой 6,5 г. После окончания химических реакций 
масса пластинки стала равна 5,995 г. Пластинку вынули из рас-
твора и растворили при нагревании в 286,5 мл раствора серной 
кислоты с массовой долей кислоты 95 % и плотностью 1,8 г/мл. 
Определите объем выделившегося при этом газа (н. у.) и массо-
вые доли веществ в полученном растворе.
11.** В 40 мл раствора с плотностью 1,25 г/мл, содержащего по 10 % 
(по массе) нитрата натрия, нитрат серебра и нитрат меди, погру-
зили цинковую пластинку массой 9,75 г. После окончания всех 
реакций массовая доля нитрата натрия в растворе увеличилась 
до 10,81 %. Пластинку вынули из раствора и обработали избыт-
ком соляной кислоты, в результате чего выделилось 2,128 л газа 
(н. у.). Определите массовые доли нитрата меди и нитрата сере-
бра в исходном растворе.
7.2. Количественная характеристика  
окислительно-восстановительных реакций
На границе металл-раствор возникает электрохимический потен-
циал, называемый «электродным». В данном случае металлический 
электрод непосредственно участвует в реакции:
Me — ne  Men+
Величина потенциала зависит от природы, концентрации веществ, 
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где Е 0 — стандартный потенциал; R — универсальная газовая постоян-
ная (8,31 Дж/моль·К); F — число Фарадея (96500 Кл/моль); n — чис-
ло электронов, участвующих в электродном процессе; Сок. и Свосст. — 
произведения концентраций (активностей) веществ, принимающих 
участие в соответствующей полуреакции в окисленной (ок.) и вос-
становленной (восст.) формах. После подстановки значений R, F 
и T = 298 К электродный потенциал металла в растворе его соли равен:




Из двух электродов можно составить систему, которая называет-
ся гальваническим элементом. В нем химическая энергия превраща-
ется в электрическую. Электрод, имеющий меньшее значение потен-
циала в конкретной паре электродов, называется анодом (–), на нем 
идет процесс окисления, т. е. отдача электронов. Электрод, имеющий 
большее значение потенциала, называется катодом (+), на нем про-
текает процесс восстановления, т. е. приема электронов.
В схеме записи гальванического элемента слева принято записы-
вать анод.
Электродвижущая сила (ЭДС) гальванического элемента — это 
равновесная разность потенциалов между катодом и анодом, кото-
рая всегда положительна по величине.
Химические источники тока — это устройства для преобразова-
ния энергии химических реакций в электрическую за счет простран-
ственного разделения процессов окисления и восстановления, со-
ответствующей связи зоны реакции и конструкционных элементов 
внешней цепи.
Первичные источники тока (батарейки) — однократные, вторич-
ные источники — аккумуляторы — допускают многократное исполь-
зование. Топливные элементы принципиально отличаются непрерыв-
ным подводом и расходованием электрохимически активных веществ 
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на электродах. Это перспективный экологически рациональный ис-
точник энергии благодаря высокому коэффициенту полезного дей-
ствия и отсутствию вредных выбросов.
По отдельности топливные элементы создают электродвижущую 
силу около 1 В каждый. Чтобы увеличить напряжение, элементы со-
единяют последовательно. Если требуется получить больший ток, 
наборы каскадных элементов соединяют последовательно. Возмож-
ности использования: накопление электрической энергии (на элек-
трических станциях), аварийные источники энергии, автономное 
электроснабжение, портативная электроника, электромобили и т. д.
Задания на количественную характеристику  
окислительно-восстановительных реакций
1. Рассчитайте ЭДС; если концентрация раствора не указана, по-
тенциал примите стандартным. Напишите уравнения анодного и ка-
тодного процессов, молекулярное уравнение токообразующей реак-
ции, укажите направление движения электронов и ионов в следующих 
гальванических элементах:
1.1. Ag/AgNO3, 0,001M//Zn (NO3)2/Zn
1.2. Cd/CdSO4, 0,1M//CuSO4, 0,01M/Cu
1.3. Zn/ZnSO4, 0,01M//FeSO4, 0,1M/Fe
1.4. Cu/CuSO4//Fe2 (SO4)3, FeSO3 (С)
1.5. Fe/FeSO4//FeSO4, 0,1M/Fe
1.6. Co/CoSO4, 0,01M//CoSO4/Co
1.7. Ti/Ti2 (SO4)3, 0,5M//AgNO3/Ag
1.8. Ag/AgNO3, 0,01M//H2SO4/H2 (Pt)
1.9. Pb/Pb (NO3)2//Cd (NO3)2, 0,1M/Cd
1.10. Al/Al2 (SO4)3, 0,005M//NiSO4, 0,01M/Ni
1.11. Sn/SnSO4, 0,01M//SnSO4/Sn
1.12. (Pt) H2/H2SO4//ZnSO4, 0,01M/Zn
1.13. Ag/AgNO3//Cr2 (SO4)3, 0,05M/Cr
1.14. Cu/CuSO4//V2 (SO4)3, 0,05M/V
1.15. Ni/NiSO4, 0,1M//H2SO4/H2 (Pt)
1.16. (Pt) H2/H2SO4//Al2 (SO4)3, 0,5M/Al
1.17. Ni/NiSO4//NiSO4, 0,001M/Ni
1.18. Ag/AgNO3, 0,1M//AgNO3, 0,0001M/Ag
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1.19. Sn/SnSO4//Cr2 (SO4)3, 0,05M/Cr
1.20. Co/CoSO4//ZnSO4, 0,01M/Zn
1.21. Cu/CuSO4, 0,1M//Al2 (SO4)3, 0,5M/Al
1.22. Ag/AgNO3, 0,01M//Pb (NO3)2/Pb
1.23. (Pt) H2/H2SO4//Al2 (SO4)3, 0,005M/Al
1.24. Zn/ZnSO4, 0,1M//ZnSO4, 0,0001M/Zn
1.25. Cr/Cr2 (SO4)3, 0,005M//CdSO4/Cd
1.26. Cu/CuSO4, 0,1M//H2SO4/H2 (Pt)
1.27. Cu/CuSO4//SnCl4, SnCl2 (С)
1.28. V/V2 (SO4)3, 0,5M//H2SO4/H2 (Pt)
1.29. Cr/Cr2 (SO4)3, 0,005M//ZnSO4/Zn
1.30. (С) KMnO4, MnSO4, H2SO4//NiSO4/Ni
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Э лектролиз — это совокупность процессов, происходящих при прохождении постоянного электрического тока через электрохимическую систему, состоящую из двух электро-
дов и электролита.
Электрод, на котором происходит восстановление, называется ка-
тодом, он заряжен отрицательно. Электрод, на котором происходит 
окисление, называется анодом, он заряжен положительно. Установ-
ка, в которой проводят электролиз, называется электролизером или 
электролитической ванной. Характер протекания электродных про-
цессов зависит от состава электролита, материала электродов, режи-
ма электролиза (температура, напряжение, плотность тока и т. д.).
Различают электролиз расплавов и растворов электролитов.
Электролиз расплавов в промышленности используют для полу-
чения активных металлов. При пропускании постоянного электри-
ческого тока через расплав соли одновременно протекают следую-
щие процессы:
— направленное движение катионов к катоду, анионов к аноду;
— восстановление ионов металлов на катоде;
— окисление анионов на аноде.
Электролиз растворов электролитов более сложен из-за возмож-
ности участия в электродных процессах молекул воды. Если возмож-
но несколько процессов, то наиболее вероятен тот процесс, осущест-
вление которого связано с минимальной затратой энергии. На катоде 
восстанавливаются в первую очередь частицы с наибольшим значени-
ем электродного потенциала, а на аноде окисляются частицы с наи-
меньшим значением электродного потенциала. В реальных процессах 
этот порядок часто нарушается из-за перенапряжения на электродах, 
вызванного их поляризацией и другими побочными процессами. Пе-
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ренапряжение при электролизе — это разность между напряжением, 
наложенным на электроды, и ЭДС гальванического элемента, отве-
чающего обратной реакции. Напряжение разложения — наимень-
шая разность потенциалов, необходимая для проведения процесса 
электролиза.
Для определения последовательности протекания процессов ис-
пользуются следующие правила:
Катодный процесс:
1. Катионы металлов, имеющих стандартный электродный потен-
циал, больший, чем у водорода (>–1 В), при электролизе практиче-
ски полностью восстанавливаются на катоде:
Mez+ + ze– = Me 0
(Cu 2+ + 2e– = Cu 0)
2. Катионы металлов, имеющих малую величину стандартного 
электродного потенциала (от Li+ до Al 3+ включительно), не восста-
навливаются на катоде, а вместо них восстанавливаются молекулы 
воды с выделением водорода:
2H2O + 2e– = H2 + 2OH– (в щелочном или нейтральном растворе);
2H+ + 2e– = H2 (в кислом растворе).
3. Катионы металлов, имеющих стандартный электродный потен-
циал, меньший, чем у водорода, но больший, чем у алюминия (от Al 3+ 
до H+), при электролизе восстанавливаются одновременно с молеку-
лами воды.
Анодный процесс
Инертным называется анод, материал которого не претерпевает 
окисления в процессе электролиза (уголь, графит, платина).
Активным (растворимым) называется анод, материал которого мо-
жет окисляться в процессе электролиза (медь, цинк, кадмий, никель 
и др. металлы).
1. На инертном аноде при электролизе водных растворов щело-
чей, кислородсодержащих кислот и их солей, а также фторводоро-
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да (HF) и фторидов происходит электрохимическое окисление воды 
с выделением кислорода:
4OH–─ 4e–= O2 + 2H2O (в щелочной среде);
2H2O ─ 4e– = O2 + 4H+ (в кислой или нейтральной среде).
2. При электролизе водных растворов бескислородных кислот и их 
солей (кроме фторводорода и фторидов) на инертном аноде разряжа-
ются анионы:
2A– ─ 2e–= A2; (2J– — ─ 2e–= = J2).
3. В щелочных растворах на аноде окисляются гидроксид-ионы.
4. При использовании растворимых анодов электроны во внеш-
нюю цепь посылает сам анод за счет окисления атомов металла, из ко-
торого сделан анод.
Законы электролиза — законы Фарадея
1. Количество вещества, окисленного на аноде или восстановлен-
ного на катоде, пропорционально количеству электричества, прошед-







где m — масса вещества, г; m — молярная масса вещества, г/моль; z — 
число электронов, принимающих участие в процессе; I — сила тока, А; 
t — время, с; F — постоянная Фарадея, равна 96500 Кл/моль.
2. Количество вещества, окисленного на аноде или восстановлен-
ного на катоде, при пропускании одного и того же количества элек-
тричества пропорционально его химическому эквиваленту.
Показателем эффективности электролиза является выход по току, 
определяемый как отношение массы вещества, фактически получен-
ной в данных условиях электролиза, к массе вещества, теоретически 




1. Получение металлов и сплавов электролизом
Электролизом расплавов получают алюминий, магний, натрий, 
литий, бериллий, кальций, а также некоторые сплавы. Электроли-
зом растворов солей получают медь, цинк, кадмий, никель. кобальт, 
марганец и другие металлы. На катоде происходит разряд ионов ме-
талла из растворов, которые получают в результате физической и хи-
мической переработки руд. При этом обычно используются нерас-
творимые аноды.
2. Электролиз используют также для очистки металлов. Анодом при 
рафинировании служит очищаемый металл. На аноде растворяются 
основной металл и примеси, потенциал которых отрицательнее потен-
циала основного металла. Примеси, имеющие более положительный 
потенциал, не растворяются и выпадают в осадок. На катоде в пер-
вую очередь выделяется металл, имеющий наибольший потенциал.
3. Нанесение гальванопокрытий ─ покрытий, наносимых на по-
верхность методом электролиза, толщина покрытий от 1 до 100 мкм:
1) защитные (цинкование, лужение, кадмирование);
2) защитно-декоративные (никелирование, хромирование, сере-
брение);
3) повышающие электрическую проводимость (меднение, сере-
брение);
4) повышающие прочность и износостойкость, хромирование, 
родирование, палладирование);
5) магнитные (осаждение сплавов никель-кобальт и железо-
никель);
6) улучшающие отражательную способность (серебрение, хроми-
рование);
7) улучшающие способность к пайке (лужение, осаждение спла-
ва олово-свинец);
8) уменьшающие коэффициент трения (свинцевание, хромиро-
вание, осаждение сплава олово-свинец).
Катодом служит изделие, на которое наносится покрытие. Анодом 
обычно служит тот же металл, что и металл покрытий. Электролиз 
с растворимым анодом имеет большие достоинства, так как равновес-
ные потенциалы катода и анода одинаковы, напряжение электроли-
зера является суммой поляризации и потерь в электролите, при этом 
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содержание ионов в растворе остается постоянным, так как расход 
ионов на катоде компенсируется их поступлением с анода.
В состав растворов входят соль металла, осаждаемого на катоде, 
добавки, увеличивающие электрическую проводимость раствора, ак-
тивирующие анодный процесс, буферные добавки, блескообразова-
тели и поверхностно-активные вещества.
Применение электролиза в промышленности
1. Анодное оксидирование (анодирование).
2. Получение неорганических веществ электролизом.
3. Получение водорода, кислорода и тяжелой воды (щелочные 
электролиты, электроды из железа, никеля, платины для снижения 
перенапряжения водорода).
4. Получение перекиси водорода, хлорокислородных соединений.
5. Производство хлора и щелочи (электролиз раствора хлорида на-
трия с твердым железным катодом либо с ртутным катодом).
6. Производство неорганических соединений (перманганата ка-
лия, диоксида свинца, диоксида марганца).
7. Очистка веществ (обессоливание воды).
8. Электрохимический синтез органических соединений.
Задания к теме 8. Электролиз
1. Составьте схемы электролиза с инертными электродами водных 
растворов приведенных веществ. Рассчитайте массу или объем 
(для газов) веществ, выделяющихся на электродах при пропуска-
нии через раствор тока 1 А в течение 1 часа:
1.1. LiBr 1.11. Al2 (SO4)3 1.21. NaOH
1.2. K3PO4 1.12. Ca (NO3)2 1.22. CdSO4
1.3. Ba (NO3)2 1.13. K2SO4 1.23. Na2CO3
1.4. CuCl2 1.14. KMnO4 1.24. Ba (NO2)2
1.5. FeBr2 1.15. AgF 1.25. SnCl2
1.6. K2CO3 1.16. NiSO4 1.26. CoBr2
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1.7. CdCl2 1.17. BeSO4 1.27. TiOSO4
1.8. AgNO3 1.18. Mg (NO3)2 1.28. NaNO2
1.9. BaCl2 1.19. KOH 1.29. KI
1.10. Bi (NO3)3 1.20. CaI2 1.30. CsCl
2. Решите задачу
1. При электролизе водного раствора сульфата никеля на аноде 
выделилось 3,8 л кислорода, измеренного при 27 °C и давле-
нии100 кПа. Сколько граммов никеля выделилось на катоде?
2. При электролизе раствора нитрата серебра в течение 50 мин 
при силе тока 3 А на катоде выделилось 9,6 г серебра. Опреде-
лить выход серебра в процентах от теоретического.
3. Ток силой в 6,7 А пропущен через электролизер, содержащий 
400 мл 0,7 н раствора серной кислоты. Сколько времени дол-
жен длиться электролиз для достижения 1 н концентрации?
4. Ток силой 10 А проходит через электролизер, в котором на-
ходится 0,5 л 4,5 % раствора гидроксида натрия с плотностью 
1,05 г/мл. Через какое время концентрация гидроксида натрия 
в растворе достигнет 10 %?
5. Через электролизер, содержащий 10 л 7,4 % раствора гидрокси-
да калия с плотностью 1,06 г/мл, пропускали ток в течение двух 
суток, после чего оказалось, что концентрация КОН в раство-
ре составляет 8 %. Какова была сила тока?
6. Насыщенный при 20 °C раствор медного купороса содержит 
27 % CuSO4·5H2O и имеет плотность 1,2 г/мл. При какой силе 
тока можно в течение 3 часов выделить всю медь из 1 литра та-
кого раствора?
7. Сколько минут потребуется для выделения 250 мл гремучего 
газа при электролизе разбавленной серной кислоты? Сила тока 
0,5 А. Объем газа измерен при 7 оС и давлении 102,9 кПа.
8. При какой силе тока можно из водного раствора гидроксида 
натрия выделить 6 л кислорода в течение 3 ч? Объем газа изме-
рен при 17 °C и давлении 98 кПа.
9. Сколько литров водорода выделится на катоде, если вести 
электролиз водного раствора гидроксида калия в течение 2,5 ч 
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при силе тока 1,2 А? Объем газа измерен при 27 °C и давлении 
101,8 кПа.
10. При токе силой 2,5 А выделилось в течение 15 минут 0,72 г меди 
из раствора сульфата меди (П). Вычислить коэффициент полез-
ного действия тока.
11. При какой силе тока можно в течение 15 минут выделить всю 
медь из 120 мл 0,2 н раствора нитрата меди (П)?
12. Какова нормальность раствора нитрата серебра, если для вы-
деления всего серебра из 80 мл этого раствора потребовалось 
пропускать ток силой в 0,8 А в течение 20 минут?
13. При какой силе тока можно получить на катоде 0,5 г нике-
ля, подвергая электролизу раствор сульфата никеля в течение 
25 минут?
14. Сколько минут потребуется для выделения всей меди из 40 мл 
0,25 н раствора сульфата меди (П)? Сила тока 1,93 А.
15. Для выделения 1,75 г некоторого металла из раствора его соли 
потребовалось пропускать ток силой 1,8 А в течение 1,5 часов. 
Вычислить эквивалент металла.
16. Чему равна сила тока, если при электролизе хлорида магния 
в течение 30 минут на катоде выделилось 8,4 л водорода, изме-
ренного при нормальных условиях. Вычислите массу вещества, 
выделяющегося на аноде.
17. При электролизе растворов сульфата магния и хлорида цин-
ка, соединенных последовательно с источником тока, на од-
ном из катодов выделилось 0,25 г водорода. Сколько граммов 
вещества выделится на другом катоде и на анодах?
18. Какие вещества и в каком количестве выделяются на угольных 
электродах при электролизе раствора бромида калия в течение 
1 часа 35 минут при силе тока 15 А?
19. При электролизе раствора сульфата меди на аноде выделилось 
168 см 3 кислорода, измеренного при нормальных условиях. 
Сколько граммов меди выделилось на катоде?
20. Сколько граммов серной кислоты образуется возле анода при 
электролизе раствора сульфата натрия, если на аноде выделя-
ется 1,12 л кислорода, измеренного при н. у.? Вычислите мас-




1.* Электрохимическое никелирование (нанесение никелевого по-
крытия) проводят методом электролиза в подкисленном растворе 
сульфата никеля (II) с никелевым анодом. Рассчитайте толщину 
никелевого покрытия, которое можно нанести на изделие с пло-
щадью поверхности 0,05 м 2 за 15 минут при силе тока 800 А и вы-
ходе реакции 60 %. Плотность никеля равна 8,9 г/см 3.
2.* Электролиз 200 г раствора сульфата меди (II) с массовой долей 
соли 5 % продолжали до тех пор, пока масса раствора не умень-
шилась на 4 г. Определите массовые доли веществ в оставшем-
ся растворе и количества продуктов, выделившихся на элек-
тродах.
3.* После электролиза 250 г раствора нитрата ртути (II) с массовой 
долей соли 19,5 % масса раствора уменьшилась на 50,55 г. Опре-
делите массы веществ, выделившихся на электродах.
4.* Через 136,4 мл раствора плотностью 1,1 г/мл, содержащего нитрат 
меди с массовой долей 6,27 % и хлорид натрия с массовой долей 
11,7 %, пропустили постоянный электрический ток. В результа-
те этого на электродах выделилось 6,72 л газов (н. у.). Определи-
те массовые доли веществ в растворе после электролиза.
5.* В два последовательно соединенных электролизера поместили 
по 100 г растворов: в первый 10 %-ный раствор хлорида натрия, 
во второй — 10 %-ный раствор хлорида золота (III) и включили 
ток. Через некоторое время масса раствора в первом электроли-
зере уменьшилась на 3,285 г. Определите массу золота, выделив-
шегося во втором электролизере.
6.* Ток последовательно проходит через ряд электролизеров с водны-
ми растворами: а) CuSO4; б) NiSO4; в) Fe2 (SO4)3; г) FeСl2. Како-
вы массы металлов, выделившихся на катодах, если известно, что 
у анода последнего электролизера выделилось 1,4 л хлора (н. у.)? 
Анодные и катодные пространства, а также сами электролизеры 
разделены диафрагмами.
7.* Через два последовательно соединенных электролизера, один 
из которых содержал 100 г 9 %-ного раствора нитрата серебра, 
а второй — 94,7 г 29,71 %-го раствора серной кислоты, пропу-
скали электрический ток до тех пор, пока массы растворов пер-
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вого и второго электролизера не сравнялись. Определите массо-
вые доли веществ в полученных растворах.
8.* 588 г 15 % раствора сульфата хрома (III) подвергали электроли-
зу до тех пор, пока масса раствора не стала равной 569,2 г. Опре-
делите массовые доли веществ в полученном растворе, если из-
вестно, что на электродах выделилось 10,08 л газов (н. у.).
9.* В результате электролиза 50 г раствора, содержащего хлорид калия 
с массовой долей 14,9 % и нитрат меди с массовой долей 7,52 %, 
на электродах выделилось 5,824 л газов (н. у.). Определите состав 
оставшегося раствора в массовых долях.
10.* Безводный нитрат некоторого металла использован для приго-
товления 68 г раствора с массовой долей соли, равной 5 %. Через 
полученный раствор пропускали постоянный электрический ток 
до тех пор, пока масса раствора не уменьшилась на 3,04 г. Опре-
делите, нитрат какого металла использовался для получения рас-
твора, если в результате электролиза выделилось 3,472 л (н. у.) га-
зов и известно, что стандартный электродный потенциал металла 




К оррозия — процесс самопроизвольного разрушения метал-лов и сплавов в результате их взаимодействия с окружаю-щей средой по химическому, электрохимическому и био-
логическому механизмам.
В результате коррозии ежегодно теряется до 1,5 % всего метал-
ла, накопленного и эксплуатируемого человечеством, или 10–12 % 
вновь выплавляемого металла. Каждая шестая домна должна рабо-
тать на восполнение потерь металла от коррозии.
Коррозия приводит к безвозвратным потерям, к преждевременно-
му выходу из строя дорогостоящих и ответственных изделий и соо-
ружений, к нарушению технологических процессов и простоям обо-
рудования, к авариям. Коррозия приводит к значительным убыткам, 
которые составляют около 5 % национального дохода (около 70 мил-
лиардов долларов в год в США).
Скорость коррозии — величина, характеризующая интенсивность 
растворения металла. Существует весовой (изменение массы метал-
ла в единицу времени с единицы площади поверхности) и глубинный 
(уменьшение толщины нетронутого коррозией металла в единицу вре-
мени) показатели коррозии.
Химическая коррозия — процесс разрушения металла, протекаю-
щий в среде газа неэлектролита, путем непосредственного перехода 
электронов от атомов металла к окислителю. Химическая коррозия 
не сопровождается появлением электрического тока.
Появление окалины при термообработке происходит в результа-
те взаимодействия металла с кислородом воздуха (газовая коррозия), 
коррозия резервуаров с моторным топливом.
Электрохимическая коррозия — процесс разрушения металла, про-
текающий в среде электролита. К электрохимической коррозии от-
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носятся все случаи разрушения металла в водных средах и во влаж-
ных газах, где происходит конденсация капелек воды на поверхности 
металла. Реакции окисления металла и восстановления компонента 
окружающей среды пространственно разделены. Процесс электро-
химической коррозии всегда сопровождается возникновением элек-
трического тока.
Окислителями могут быть вода, ионы водорода, растворенный 
в воде кислород.
Катодные процессы:
2H2 О + 2 е = Н2 + 2 ОН–; Е = –0,41 В; (–0,83 В); (нейтр. и щелоч. среда);
2 Н+ + 2 е = Н2; Е = 0,0 В; (кислая среда);
О2 + 2 Н2 О + 4 е = 4 ОН–; Е = 0,81 В; (0,4 В); (нейтр. и щелоч. среда)
О2 + 4 Н+ + 4 е = 2 Н2 О; Е = 1,23 В; (кислая среда).
Анодный процесс — процесс разрушения металла.
Процесс коррозии является самопроизвольным, поэтому он об-
ладает отрицательной энергией Гиббса. Зная значения стандартных 
электродных потенциалов для металла и окислителей, можно оценить 
устойчивость металла в различных средах.
Растворение металлов восьмой группы происходит медленно, по-
этому скорость коррозии этих металлов определяется скоростью анод-
ной реакции.
Растворение цинка, свинца, олова происходит быстро, но восста-
новление водорода происходит медленно, лимитирующей стадией яв-
ляется катодный процесс. Поэтому скорость коррозии этих металлов 
возрастает при увеличении концентрации ионов водорода в растворе.
Виды коррозии
1. Коррозия бывает сплошная и локальная, питтинговая, межкри-
сталлитная, ножевая (вдоль сварных швов, когда происходит усилен-
ное разрушение границ зерен и включений).
2. Коррозия под напряжением — воздействие на металл растяги-
вающих напряжений и коррозионной среды. Проявляется в корро-
зионном растрескивании.
3. Коррозионная усталость — одновременное воздействие динами-
ческой знакопеременной нагрузки и коррозионной среды, снижает 
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предел устойчивости металла. Для предотвращения необходимо по-
верхностное упрочнение, электрохимическая защита, нанесение по-
крытий, тщательный подбор металла, введение изолирующих про-
кладок, покрытий.
4. Коррозионный износ — одновременное воздействие коррози-
онной среды и высокой скорости потока среды.
5. Фреттинг-коррозия — повреждение металлических деталей при 
их малых повторных смещениях друг относительно друга.
6. Коррозионно-механическое воздействие разрушает оксидные 
пленки, увеличивает скорость коррозии, способствует образованию 
порошкообразных оксидов. Встречается в болтовых, заклепочных, 
штифтовых соединениях. Проявляется в виде борозд, язв, раковин, 
сопровождается заклиниванием и снижением предела коррозион-
ной усталости.
Для предотвращения коррозии необходимо улучшать конструк-
ции, использовать защитные покрытия, смазки, эластомерные про-
кладки.
Способы защиты от коррозии
1. Нанесение защитных покрытий различной природы.
2. Легирование металлического материала.
3. Снижение агрессивного действия коррозионной среды (ингиби-
рование, деаэрация). (Ингибитор — замедлитель коррозии).
4. Рациональное конструирование.
5. Электрохимическая защита (анодная и катодная).
6. Повышение термодинамической устойчивости металла.
Порядок записи уравнения процесса гальванокоррозии
1. Выписать окислительно-восстановительные потенциалы кон-
тактирующих металлов.
2. Указать анод гальванопары — электрод с более отрицательным 
потенциалом.
3. Указать катод гальванопары — металл с более положительным 
потенциалом.
4. Выписать потенциалы возможных окислителей. Окислителем 
будет частица с наибольшим потенциалом.
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5. Записать процессы окисления более активного металла (анод-
ный) и восстановления среды (катодный), который будет происхо-
дить на поверхности менее активного металла.
6. Составить суммарное уравнение реакции.
Задания к теме 9. Коррозия металлов
1. Используя потенциалы, допишите уравнения реакций, составив 
к ним электронно-ионные схемы. Для реакции металлов с кисло-
тами-окислителями потенциал окислителей превышает 1 В. Оце-
ните практическую устойчивость металла в данной среде:
1.1. Al + H2O 1.16. Al + HNO3, разб.
1.2. Al + H2O + O2 1.17. Al + H2SO4, конц., tº↑
1.3. Al + HNO3, конц., tº↑ 1.18. Al + NaOH + H2O
1.4. Al + NaOH + H2O + O2 1.19. Al + H2SO4, разб. + H2O
1.5. Fe + H2O + O2 1.20. Fe + HNO3, разб.
1.6. Cu + HNO3, разб. 1.21. Cu + H2O + O2
1.7. Cu + HNO3, конц. 1.22. Cu + H2SO4, конц.
1.8. Cu + NaOH + H2O + O2 1.23. Fe + HNO3, конц., tº↑
1.9. Zn + H2O + O2 1.24. Zn + NaOH + H2O
1.10. Zn + NaOH + H2O + O2 1.25. Zn + HNO3, разб.
1.11. Zn + HNO3, конц. 1.26. Zn + H2SO4, конц.
1.12. Zn + H2SO4, разб. + O2 1.27. Cr + H2O
1.13. Cr + H2O + O2 1.28. Cr + NaOH + H2O
1.14. Fe + H2SO4, конц., tº↑ 1.29. Ni + H2O + O2
1.15. Pb + NaOH + H2O + O2 1.30. Sn + O2 + H2O
2. Используя потенциалы, укажите анод и катод гальванопары, 
рассчитайте ЭДС, напишите уравнения анодного и катодного про-




H2O + O2 NaOH + H2O H2O
гальванопара гальванопара гальванопара
2.1. Fe/Zn 2.11. Fe/Cu 2.21. Pb/Zn
2.2. Fe/Ni 2.12. Zn/Sn 2.22. Al/Cu
2.3. Pb/Fe 2.13. Cd/Cr 2.23. Al/Ni
2.4. Cu/Zn 2.14. Al/Cu 2.24. Sn/Cu
2.5. Zn/Fe 2.15. Fe/Cr 2.25. Co/Al
2.6. Zn/Al 2.16. Al/Fe 2.26. Cr/Ni
2.7. Cr/Cu 2.17. Pb/Cr 2.27. Al/Fe
2.8. Cu/Al 2.18. Cr/Zn 2.28. Fe/Mg
2.9. Zn/Sn 2.19. Mg/Cd 2.29. Cr/Bi
2.10. Co/Mg 2.20. Zn/Fe 2.30. Pb/Al
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1.10. Опишите положение предложенных металлов в Периодиче-
ской системе, укажите возможные степени окисления, укажите фор-
мулы гидроксидов металлов при различных степенях окисления и их 
химический характер:
1. Fe 2. Ni 3. Cr 4. Mn 5. Zn
6. Sn 7. Al 8. W 9. Mo 10. V
11–20. Оцените коррозионную устойчивость металлов: во влажном 
воздухе; в растворах щелочей (в присутствии окислителей); в разбавлен-
ной и концентрированной серной кислоте; в разбавленной и концен-
трированной азотной кислоте. Напишите, обосновав потенциалами, 
уравнения соответствующих реакций с электронно-ионными схемами:
11. Fe 12. Ni 13. Cr 14. Mn 15. Zn
16. Sn 17. Al 18. W 19. Mo 20. V
21–30. Рассмотрите процессы, происходящие при электрорафи-
нировании металлов, обосновав их потенциалами (электролит — рас-
твор сульфата очищаемого металла):
Очищаемый металл Примеси
21. Никель Медь, железо, цинк
22. Цинк Железо, алюминий, висмут
23. Медь Кадмий, никель, серебро
24. Олово Железо, сурьма, цинк
25. Олово Висмут, медь, хром
26. Кадмий Цинк, висмут, хром
27. Кадмий Олово, висмут, цинк
28. Медь Кобальт, золото, цинк
29. Цинк Марганец, олово, никель
30. Никель Хром, сурьма, серебро
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В ответе привести химические реакции с указанием допол-нительных внешних факторов, влияющих на протекание химического процесса (повышенная температура, давле-
ние, концентрация реагирующих веществ, присутствие катализато-
ров, дисперсность, перемешивание и т. д.).
1. Используя справочники физико-химических величин и другую 
специальную литературу, заполните таблицу. Конструкционный ма-
териал указывается преподавателем индивидуально.




















2. В разделе химические свойства необходимо указать:
2.1. Взаимодействие с кислородом.
2.1.1. Образование устойчивых соединений — оксидов.
2.1.2. Образование защитной оксидной пленки. Способность к пас-
сивации.
2.2. Взаимодействие с галогенами.
2.3. Взаимодействие с кислотами (с разбавленными и концентри-
рованными):
2.3.1. С азотной (HNO3).
2.3.2. C серной (H2SO4).
2.3.3. C соляной (HCl).
2.3.4. C плавиковой (HF).
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2.3.5. С угольной (H2CO3).
Влияние концентрации кислот на скорость и продукты химиче-
ского процесса. Взаимодействие со смесями кислот (в т. ч. и с цар-
ской водкой)








3. Положение в ряду напряжений металлов:
3.1. Способность восстанавливать водород из воды и кислот.
3.2. Способность восстанавливать другие металлы из водных рас-
творов их солей.
3.3. Взаимодействие с водой.
3.4. Взаимодействие с водными растворами щелочей.
3.5. Возможные степени окисления (выделить наиболее устойчивые).
3.6. Коррозионная стойкость.
4. Способность к сплавообразованию (как с металлами, так 
и с неметаллами).
5. Способность к комплексообразованию (указать, в состав каких 
(катионных или анионных) группировок входит элемент).
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химических задач
Р ешение задач по химии — это неотъемлемая часть учебного процесса, заключающаяся в укреплении полученных знаний и более лучшем их усвоении. Существует большое количе-
ство расчётных задач, которые могут быть решены с помощью уравне-
ний, систем уравнений, неравенств, с помощью параметров. По сво-
ей сути они аналогичны стандартным, лишь с той разницей, что в них 
намеренно отсутствует часть исходных данных. Этот факт вызывает 
определенные трудности, поскольку алгоритм получения конечного 
результата исключает возможность прямого решения задач на основе 
только имеющейся в тексте информации. В некоторых случаях отсут-
ствующие (на первый взгляд) исходные данные могут быть выявлены 
при внимательном анализе условия. После этого обычно составляют 
реакцию, математическое уравнение, описывающее эту реакцию, и за-
тем решают уравнение относительно неизвестной величины.
Вторая трудность некоторых задач с неполным условием сопряже-
на с активным использованием математических навыков: составле-
ние неравенств, уравнений с параметрами, систем уравнений, исполь-
зование геометрии и т. д. Как отмечают многие педагоги, шаблоны 
ЕГЭ и ГИА не способствуют развитию творческих навыков учащих-
ся, что в первую очередь ценилось в советском образовании. Поэто-
му вышеперечисленные трудности могут испытывать не только уча-
щиеся школ и гимназий, но и абитуриенты и даже студенты высших 
образовательных учреждений. При этом важность математической 
составляющей химических задач чрезвычайно высока. Так, напри-
мер, на вступительных экзаменах по химии в Московском государ-
ственном университете количество заданий с математическим укло-
ном за десять лет выросло вдвое.
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В настоящем разделе представлены различные задачи, которые 
могут быть решены с помощью линейных уравнений, систем урав-
нений, неравенств, квадратных уравнений и параметрических урав-
нений. Для некоторых примеров представлено несколько способов 
решения. Многогранность и “изюминка” собранных задач заключа-
ется, например, в том, что некоторые из них имеют несколько воз-
можных решений или ответов, а часть условий представлена без ка-
ких-либо численных значений.
В данном разделе сначала приведены 60 задач, после которых пред-
ставлено их подробное решение.
Задачи
1. Массовая доля раствора некоторой соли равна 5,5 %. Опреде-
лите, какая масса соли содержится в этом растворе, если масса воды 
в растворе составляет 80 г.
2. Разложение соли, содержащей в своем составе калий, хлор и кис-
лород, продолжали до тех пор, пока не закончилось выделение газа. 
При этом масса твердого вещества уменьшилась с 1,81 до 1,49 г. Опре-
делите, какая соль была подвергнута разложению.
3. Массовая доля серы в смеси сероводорода и метана равна 50 %. 
Чему равна массовая доля водорода в этой смеси?
4. Найдите массовую долю кислорода в смеси нитрата и нитрита 
натрия, если массовая доля азота в ней составляет 20 %.
5. При нагревании этилена до температуры 300 оС он частично под-
вергся пиролизу с образованием метана и ацетилена. Средняя моляр-
ная масса полученной смеси 24 г/моль. Определите массовую долю 
ацетилена в смеси.
6. В одном из алканов число связей С–Н в 4 раза больше связей 
С–С. Определите формулу алкана.
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7. При сплавлении со щелочью калиевой соли предельной одноос-
новной карбоновой кислоты образовалось 17,4 г углеводорода А, а при 
электролизе водного раствора такого же количества этой соли обра-
зовалось 17,1 г углеводорода В. Определите формулы веществ А и В.
8. Через два последовательно соединенных сосуда, в первом из ко-
торых содержалось 103 мл раствора сульфида калия с плотностью 
1,12 г/мл, а во втором — 111 мл раствора сульфата меди (II) с плотно-
стью 1,20 г/мл, пропустили смесь азота с хлороводородом, имеющую 
плотность при н. у. 1,30 г/л. Газ прекратили пропускать, как только 
массы растворов сравнялись. Найдите объем пропущенного через рас-
творы газа (температура 25 оС и давление 58,0 кПа). Растворимостью 
сероводорода в водных растворах пренебречь.
9. Цинковую пластинку массой 13,2 г опустили в 300,0 г раствора 
нитрата железа (III) с массовой долей соли 11,34 %. После некоторого 
выдерживания пластинки в растворе ее вынули, при этом оказалось, 
что массовая доля нитрата железа (III) стала равной массовой доле 
образовавшейся соли цинка. Определите массу пластинки (до деся-
тых г), после того как ее вынули из раствора.
10. После полного термического разложения 2 г смеси карбона-
тов кальция и стронция получили 1,23 г смеси оксидов этих метал-
лов. Вычислите массу карбоната стронция в исходной смеси. Ответ 
привести до сотых г.
11. Смесь оксида железа (III) и оксида меди (II) массой 10 г вос-
становили в водороде. При этом получили остаток массой 7,5 г. Вы-
числите массовую долю железа в полученном остатке.
12. В 100 г 10 %-го раствора нитрата серебра поместили смесь хло-
рида и бромида натрия массой 3 г. При этом образовалось 6 г осадка. 
Вычислите массовые доли веществ в полученном растворе.
13. При полном растворении в соляной кислоте смеси сульфита 
и фосфида щелочного металла с равными мольными долями выдели-
лось 2,24 л (н. у.) газовой смеси. Установите состав исходных соединений.
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14. При полном растворении в воде гидрида и фосфида щелочно-
го металла с равными массовыми долями образовалась газовая смесь 
с плотностью по СО2 0,2. Установите состав исходной смеси.
15. Какой объем этиламина и этана (н. у.), в которой массовая доля 
этана равна 40 %, нужно пропустить через 100 г 9,8 %-го раствора фос-
форной кислоты, чтобы массовые доли кислых солей, образующихся 
в растворе, стали одинаковыми.
16. При разложении 20,48 г соли, содержащей ионы железа 
и нитрат-ионы, образуется 8 г твердого остатка, определите каче-
ственный и количественный состав образца.
17. Смесь двух ближайших гомологов предельных карбоновых кис-
лот массой 37,4 г нагрели с избытком метанола в присутствии следов 
серной кислоты. После перегонки получили 30,3 г смеси сложных 
эфиров. Установите качественный и количественный состав исход-
ной смеси, если известно, что выход одного эфира составил 50 %, вто-
рого — 70 %, а количество низшего гомолога кислот в исходной сме-
си в пять раз больше, чем высшего.
18. При сливании раствора, содержащего 2,346 г галогенида двух-
валентного металла, и избытка раствора фосфата натрия получили 
2,404 г осадка. А при сливании того же раствора с избытком раствора 
нитрата серебра получили 2,82 г осадка. Установите формулу неиз-
вестной соли.
19. При прокаливании смеси нитрата натрия и нитрата трехва-
лентного металла (в ряду напряжений находится между Mg и Сu) об-
разовалось 27,3 г твердого остатка и выделилось 34,72 л (н. у.) смеси 
газов. После пропускания газов через раствор гидроксида натрия об-
разовалось две соли, а объем газов сократился до 7,84 л. Установите 
формулу неизвестного нитрата.
20. 4,48 л (н. у.) смеси этилена с диеновым углеводородом развет-
вленного строения обесцвечивает 148,1 мл раствора брома в тетра-
хлориде углерода с массовой долей брома 15 % и плотностью 1,8 г/мл. 
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Назовите диеновый углеводород, если известно, что при сжигании та-
кого же количества исходной смеси образуется 9 г воды.
21. 75 г сульфита металла, проявляющего в своих соединениях сте-
пень окисления +2, обработали избытком раствора соляной кислоты. 
При этом выделился газ, масса которого численно равна молярной 
массе неизвестного металла. Определите, какой сульфит был обрабо-
тан раствором соляной кислоты.
22. Из 13,44 л (н. у.) метана получили сначала ацетилен, а потом 
бензол массой 3,744 г. Вычислите выход продуктов на каждой стадии, 
если выход первой стадии на 25 % меньше, чем второй.
23. При определенных условиях один углеводород способен пре-
вращаться в другой в соответствии с уравнением: хСnH3n–4 → уС2n+2H3n. 
Запишите уравнение реакции и укажите условия ее протекания.
24. Смесь двух газообразных водородных соединений различных 
элементов, один из которых имеет валентность (III), а другой валент-
ность (IV) с массовой долей водорода 55,17 %, имеет плотность при 
н. у. 1,942 г/л. Определите формулы этих соединений, если известно, 
что в смеси равных объемов этих газов массовая доля водорода со-
ставляет 6,364 %.
25. Приготовили 10 г смеси оксидов кальция и натрия, причем 
масса оксида кальция в смеси больше массы оксида натрия, а масса 
натрия в этой же смеси больше массы кальция. Найти массу оксида 
кальция в смеси.
26. В смеси углекислого газа, азота и оксида серы (IV) массовая 
доля серы составляет 48 %. Вычислите область допустимых значений 
объемной доли азота в смеси.
27. После прокаливания 5 г смеси карбонатов магния, кальция, 
стронция и бария получили 2,4 г смеси оксидов. Определить возмож-
ное значение карбоната магния в смеси.
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28. Из 3 г магния и 4 г неизвестного щелочно-земельного метал-
ла отдельно получили сначала оксиды, а затем карбонаты. Определи-
те неизвестный металл, если масса оксида магния оказалась меньше, 
чем масса оксида неизвестного металла, а масса карбоната магния — 
наоборот — тяжелее, чем карбоната неизвестного металла.
29. В результате обезвоживания кристаллогидрата его масса умень-
шилась в два раза. Определите формулу кристаллогидрата, если из-
вестно, что он содержит 18,25 мас. % натрия, 12,70 мас. % серы, а ко-
личество воды в кристаллогидрате является целым числом.
30. Смесь газообразного углеводорода с кислородом (взятым в ко-
личестве, необходимом и достаточном для полного сгорания углево-
дорода) занимает объем в два раза больший, чем оксид углерода (IV), 
образующийся в результате реакции горения. Объемы газов измере-
ны при одинаковых условиях. Какой углеводород мог быть сожжен?
31. При полном окислении углеводорода масса образовавшегося 
оксида углерода (VI) в три раза больше массы сгоревшего соедине-
ния. Установите формулу углеводорода.
32. Для сжигания какого одноатомного спирта требуется семикрат-
ное количество газообразного кислорода?
33. Смесь углеводорода с кислородом при некоторой температуре 
находится в газообразном состоянии. После поджигания смеси оста-
ется только вода и углекислый газ. Объем углекислого газа, измерен-
ный при той же температуре, относится к объему исходной смеси как 
3:5. Определите, неизвестный углеводород.
34. Элементы А и Б образуют соединение, содержащее 16,18 % 
(по массе) элемента А. При гидролизе этого вещества выделяется газ, 
содержащий элемент Б, массовая доля водорода в котором равна 5 %. 
Определите формулу вещества, содержащего элементы А и Б, напи-
шите реакцию его гидролиза.
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35. Массовая доля водорода в неизвестном углеводороде равна 
5,88 %. Этот углеводород, обладающий слабыми кислотными свой-
ствами, способен образовывать с металлом соль, массовая доля метал-
ла в которой составляет 80,12 %. Напишите структурную формулу соли.
36. При реакции некоторого металла массой 2,3 г с галогеном об-
разовалось 5,85 г соли. Зная, что для полного электролиза ее распла-
ва требуется 9650 Кл электричества, определите галоген.
37. Шарик цинка опустили в 98,27 г 10 %-го раствора соляной кис-
лоты. После прекращения выделения пузырьков газа оказалось, что 
радиус оставшегося шарика был в два раза меньше, чем начального, 
а в растворе был обнаружен только хлорид цинка. Определите массу 
брошенного в раствор шарика.
38. Смесь натрия и лития обработали хлором. Полученную смесь 
растворили в воде, при этом выделилось 560 мл газа (н. у.). Вычис-
лить массу натрия в смеси, если сумма молярных концентраций на-
трия и хлорид-ионов равнялась сумме молярных концентраций ли-
тия и гидроксид-ионов.
39. В раствор, содержащий бромиды меди и неизвестного метал-
ла с равными массовыми долями, поместили железные стружки, при 
этом выделилось одно индивидуальное вещество, а в растворе остал-
ся единственный бромид с массовой долей 10,2 %. Определите мас-
совые доли веществ в исходном растворе.
40. При полном каталитическом гидрировании смеси пропадие-
на, пропилена, пентадиена-1,4 и 1-винилциклопентена поглощается 
объём водорода, равный половине объёма диоксида углерода (изме-
ренного при тех же условиях), выделяющегося при сжигании тако-
го же количества этой смеси. Определите объёмное содержание про-
падиена в парах исходной смеси.
41. В молекуле алкана содержится a первичных, b вторичных и d 
четвертичных атомов углерода. Найдите число третичных атомов угле-
рода.
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42. Две пластинки одинаковой массы изготовлены из одного ме-
талла, степень окисления которого в соединениях равна 2. Пластин-
ки опустили в растворы солей меди и серебра одинаковой молярной 
концентрации; через некоторое время вынули, высушили и взвесили 
(при этом весь выделенный металл осел на пластинках). Масса пер-
вой пластинки увеличилась на 0,8 %, второй — на 16 %. Из какого ме-
талла изготовлены пластинки?
43. Смесь цинка и безводного нитрата цинка прокалили на возду-
хе, ее масса при этом не изменилась. Определите массовые доли ком-
понентов смеси.
44. При окислении предельного одноатомного спирта получили 
77 г смеси, состоящей из исходного спирта, альдегида и монокарбоно-
вой кислоты в молярном соотношении 1:3:1. При добавлении к этой 
смеси гидрокарбоната натрия выделилось 5,6 л (н. у.) газа. Определи-
те количественный состав смеси (в массовых процентах) и структу-
ру полученных веществ.
45. Сульфид металла MeS массой 16,8 г (металл проявляет в сво-
их соединениях степень окисления +2 и +3) поместили в замкнутый 
реактор, содержащий 0,45 моль кислорода, и подожгли. Определите 
формулу полученных оксидов при сгорании, если после окончания 
процесса горения давление газов при неизменной температуре умень-
шилось в 1,5 раза по сравнению с начальным.
46. При растворении серебра в 53 %-й азотной кислоте массовая 
доля кислоты уменьшилась до 46 %. В полученном растворе кисло-
ты растворили медь, в результате массовая доля кислоты снизилась 
до 39 %. Определите массовые доли солей в полученном растворе.
47. К раствору смеси бромида и иодида калия добавили бромную 
воду. Масса остатка, полученного при упаривании и прокаливании, 
уменьшилась. Полученный остаток вновь растворили в воде и через 
раствор пропустили хлор. Масса, полученная после упаривания и про-
каливания, уменьшилась на столько же, как в первом случае. Опре-
делите массовые доли солей в исходной смеси.
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48. При сгорании 10 г смеси предельного одноатомного спирта 
и его симметричного простого эфира образовалось 12 г воды. Опре-
делите состав и массы соединений в исходной смеси.
49. При полном сгорании 2,72 г смеси двух алканов, отличающих-
ся по составу на две гомологические разницы, образовалось 8,36 г 
углекислого газа. Определите объемную долю низшего гомолога 
в смеси.
50. При взаимодействии с водой 1,4 г смеси щелочного металла 
и его оксида образовалось 1,79 г щелочи. Определите массовую долю 
металла в исходной смеси.
51. При прокаливании 1 моль сульфата двухвалентного металла по-
лучается x г оксида состава МеО. При прокаливании x г того же суль-
фата получается y г этого оксида. Если прокалить y г того же сульфата, 
получим 20 г оксида МеО. Сульфат какого металла взят для изучения?
52. При электролизе 10 моль сплава бромида двухвалентного ме-
талла масса катода увеличивается на х г. При электролизе х г того же 
бромида масса катода увеличивается на у г. При электролизе у г того же 
бромида масса катода увеличивается на 0,4 моль. Какая соль была под-
вергнута электролизу?
53. 10 г металла превратили в нитрат, в котором степень окисле-
ния металла может составлять +1, +2 или +3. Установите формулу 
нитрата, если ее масса численно больше молярной массы неизвест-
ного металла на 51,89 г.
54. Раствор галогенводорода полностью прореагировал с оксидом 
щелочного металла. Определите массовую долю кислоты в начальном 
растворе, если она оказалась равной массовой доле галогенида метал-
ла в конечном растворе, а также возможную формулу соли.
55. Имеется два раствора одной и той же соли, в одном из кото-
рых массовая доля воды составляет 88 %, а в другом — 70 %. Вычис-
лите массовую долю в растворе, полученном при сливании исходных, 
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если масса первого раствора больше второго, а масса растворенного 
вещества во втором растворе больше, чем в первом.
56. Из раствора выпарили 56 г воды, и при этом выпало 4 г безво-
дной соли. Не меняя условий, из этого же раствора выпарили еще 37 г 
воды, в результате чего выпало еще 3 г безводной соли. Определите 
массовую долю соли в исходном растворе.
57. Углеводород ряда алканов объемом 224 мл (н. у.) сожгли, а про-
дукты сгорания растворили в 1 л известковой воды с массовой до-
лей 0,148 %. При этом было получено 1 г осадка. Определите форму-
лу сож женного алкана.
58. В раствор сульфата железа (III), содержащего 61,6 г соли, опу-
стили металлическую пластинку. Через некоторое время пластинку 
вынули из раствора, промыли, высушили и взвесили (оказалось, что 
ее масса изменилась на 4 г). Определите неизвестный металл пластин-
ки, если после ее извлечения из раствора отношение массовых долей 
сульфата железа (III) и сульфата неизвестного металла оказалось равно 
отношению молярных масс сульфата металла и сульфата железа (III).
59. Смесь оксида кобальта (III) и оксида трехвалентного 
3d-элемента массой 9,9 г восстановили в атмосфере водорода, при 
этом образовалось 7,02 г твердого остатка. Определите массовую долю 
неизвестного металла в остатке.
60. Безводный нитрат некоторого металла использован для при-
готовления 100 г раствора с массовой долей соли, равной 8 %. Через 
полученный раствор пропускали постоянный электрический ток 
до тех пор, пока масса раствора не уменьшилась до 57,43 г. Опреде-
лите, нитрат какого металла использовался для получения раство-
ра, если в результате электролиза выделилось 69,76 л (н. у.) газов 
и известно, что стандартный электродный потенциал металла по-





Задачи на составление линейных уравнений
Достаточно большая часть задач по химии предполагает при их 
решении обращаться к введению неизвестного параметра х, n и т. д. 
В качестве такой неизвестной величины может быть взята масса, ко-
личество вещества или степень окисления элемента в соединении, 
которые требуются найти и определить в конкретной задаче. На са-
мом деле такой метод сильно облегчает, а в некоторых случаях про-
сто необходим для решения. Рассмотрим некоторые типы задач, при 
решении которых мы будем использовать метод введения неизвест-
ной величины.
1. Для определения массы соли в растворе положим, что масса соли 
равна х г (m (соли) = х г). Тогда запишем формулу, связывающую мас-
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Ответ: m (соли) = 4,656 г.
2. Существуют четыре соли, химический состав которых удовлет-
воряет условию задачи: KClO, KClO2, KClO3 и KClO4. Естественно, 
отдельно составлять реакции термического разложения этих солей 
и сравнивать полученные массы хлорида калия с величиной, приве-
денной в тексте задачи, некорректно. Пусть количество атомов кис-
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лорода в этой соли равно n, тогда химическую формулу соединения 







= +  .
По уравнению реакции видно, что количество неизвестной соли 
равно количеству хлорида калия, тогда:
n n( ) ( ).KClO KCln =
Заменим количество каждого вещества массой, известной из тек-












Подставим все известные величины:
1 81





















Таким образом, можно рассчитать, сколько атомов кислорода со-
держалось в неизвестной соли. Из приведенных выше веществ на-
шему условию удовлетворяет первое. Поэтому неизвестная соль — 
это KClO.
Ответ: гипохлорит калия KClO.
3. Пусть количество Н2S — х моль, а СН4 — у моль. Тогда масса се-
роводорода равна 34х г, а метана — 16у г. По условию задачи, массо-









( ) ( )
































32 0 5 34 16 32 17 8
8
15
x x y x x y x y= + Ю = + Ю =, ( ) (*).
В сероводороде содержится два атома водорода, в метане — четы-
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Подставляя зависимость (*) в последнее уравнение и сокращая у, 
получаем:
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Ответ: ω (H) = 14,84 %.
4. Пусть количество нитрита натрия — х моль, а нитрата натрия — у. 
Тогда их массы равны 69х и 85у г соответственно. Массовая доля азо-



















12. Математические способы решений химических задач 
Откуда х = 15у. Аналогично выразим массовую долю кислорода 
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Ответ: ω (O) = 47,14 %.
5. Напишем уравнение реакции пиролиза этилена:
3 2 24 4C H CH C H2 2 2= + .
В данных условиях только часть этилена подверглась разложению. 
Пусть начальное количество этилена равно х моль, а у моль израсхо-
довалось на образование метана и ацетилена, тогда осталось (х — у) 
моль С2 Н4 и образовалось по у моль СН4 и С2 Н2. В соответствии с ко-
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Средняя молярная масса газовой смеси равна:
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подставим все известные значения:
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Ответ: ω (С2 Н4) = 31 %.
6. Количество С–Н связей в алкане СnH2n+2 равно количеству ато-
мов водорода (2n+2), а количество С–С связей на единицу меньше, 













Неизвестный алкан — это пропан.
Ответ: пропан.
7. При сплавлении карбоновой кислоты со щелочью образуется 
углеводород. Схематически это можно показать как:
 RCOOH KOH RH K CO H O+ =  + + 2 2 3 2
t
.  (*)
При электролизе происходит удвоение количества углерода, со-
держащегося в радикале R (реакция Кольбе):
 2 2 2 2RCOOH RR CO H
ток
=  + +  .  (**)
Обозначим за n — количество атомов углерода в радикале R, тогда 
R = СnH2n+1. По реакции (*) RH соответствует химической формуле 
CnH2n+2, а по реакции (**) RR — СnH2n+1 — СnH2n+1 или С2nH4n+2. Запи-
шем уравнения реакции, заменяя радикал R на химическую формулу:
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 С Н COOH KOH С Н K CO H On n
t
n n=2 1 2 2 2 3 22+ ++  + +  .  (***)
 2 22 1 2 4 2 2 2С Н COOH С Н CO H
ток
n n n n+ +=  + +  .  (****)

























Количество карбоновой кислоты равно:
n n( ) ( )
,






По уравнению (****) из двух молей карбоновой кислоты образу-
















С другой стороны, можно рассчитать количество образовавшего-






































Ю = Ю =
Таким образом, при сплавлении выделился бутан, а при электро-
лизе — октан.
Ответ: бутан и октан.
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8. Данная задача является комбинированной.
Определим сначала массу раствора сульфида калия и массу рас-
творенной соли:
m V1 1 1 103 112 115 36= Ч = Ч =( ) ( ) , , .раствора раствора гr
Также определим массу второго раствора и массу растворенного 
сульфата меди:
m V2 2 2 111 1 20 133 2= Ч = Ч =( ) ( ) , , .раствора раствора гr
Запишем уравнения реакций, протекающих при пропускании сме-
си азота и хлороводорода. В первом сосуде происходит взаимодействие 
в растворе между хлороводородом и сульфидом калия:
2 22 2HCl K S KCl H S+ = +  .
Во второй сосуд поступает непрореагировавший азот и образо-
ванный в предыдущем сосуде сероводород. Сероводород взаимодей-
ствует с сульфатом меди; при этом происходит образование осадка 
сульфида меди:
H S CuSO CuS H SO2 4 2 4+ = Ї + .
Заметим, что количество образованного в первом сосуде газа в два 
раза меньше, чем хлороводорода, а во втором случае наблюдается ра-










Пусть количество хлороводорода равно х моль, тогда количество 
образованного сероводорода равно х моль, а образованного осадка — 
0,5х моль. Запишем условие выравнивания масс растворов между пер-
вым и вторым сосудом:
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m m m m m m1 2 2 2+ - = + -( ) ( ) ( ) ( ).HCl H S H S CuS
Выражая массу хлороводорода, сероводорода и сульфида меди че-





+ Ч - Ч =
= + Ч - Ч
n n
n n
( ) ( ) ( ) ( )
( ) ( ) ( ) (
HCl M HCl H S M H S
H S M H S CuS M CuS).
Подставим все известные значения:
115 36 36 5 0 5 34 133 2 0 5 34 0 5 95 5, , , , , , , .+ Ч - Ч = + Ч - Чх х х х
х = 0 355, моль.
По плотности определим среднюю молярную массу (г/моль) сме-
си газов:
Mср м= Ч = Ч »r V 1 3 22 4 29 12, , , .
Определим количество азота по формуле
M





( ) ( ) ( ) ( )






Подставим известные значения, полагая, что количество азота 
равно у:
36 5 0 355 28
0 355










Общий объем газов при условиях, отличающихся от нормальных, 












+ Ч Ч +
n
n ( )
( , , ) , ( , )0 355 2 339 8 314 27315 25
58000
0 115 3= , .м
Объем пропущенной смеси, таким образом, равен 0,115 м 3 или 
115 л.
Ответ: V = 115 л.
9. Запишем уравнение происходящих реакций, описанных в задаче.
Цинк, являясь активнее железа, способен вытеснять его из солей. 
Уравнение этой реакции записывается следующим образом:
3 2 3 23 3 3 2Zn Fe NO Zn NO Fe+ ® +( ) ( ) .
Установим, какая масса нитрата цинка образовалась в растворе, 
и сколько осталось в растворе нитрата железа (III).
Пусть масса нитрата цинка равна х г. Начальная масса нитрата же-
леза (III) в растворе равна
m m( ( ) ) ( ) ( ( ) ) , , .Fe NO раствора Fe NO г3 3 3 3 300 0 1134 34 02 34= Ч = Ч = »w
За счет восстановления железа массовая доля нитрата желе-
за уменьшается. В растворе остается (34 — х) г Fe (NO3)3. Найдем х. 
Из уравнения видно, что
n n( ( ) ) ( ( ) )Fe NO Zn NO3 3 3 2
2 3
= ,
тогда заменим количество веществ соответствующими массой и мо-
лярной массой:
m m( ( ) )
( ( ) )
( ( ) )
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34

















Такая масса нитрата цинка образовалась. Теперь можно найти ко-
личество цинка, израсходованного по реакции:
n n( ) ( ( ) )
( ( ) )













Найдем количество железа, восстановленного и осажденного 
на пластинке:







Определим массы цинка и железа:
m
m
( ) ( ) ( ) , , ,
( ) ( ) ( ) .
Zn Zn M Zn г
Fe Fe M Fe




0 097 65 6 305
0 0647 Ч =56 3 623, .г
Найдем массу конечной пластинки:
m m m m( ) ( ) ( ) ( )
, , ,
пластинки пластинки Zn Feдо= - + =
= - + =13 2 6 305 3 623 10 518 10 5, , .» г
Ответ: m (пластинки) = 10,5 г.
Задачи на составление системы двух уравнений
Существует достаточно большое количество задач, при решении 
которых необходимо вводить не одну, а несколько неизвестных пере-
менных. Чтобы найти требуемое решение, нужно составить несколь-
ко уравнений, число которых соответствует числу принятых неизвест-
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ных. Найти такую задачу среди других достаточно легко: обычно в ее 
тексте приведены данные, касающиеся не одного вещества, а смеси. 
Например, если в тексте указана масса начальной и конечной сме-
си или общий объем газов, то, скорее всего, такая задача может быть 
решена с помощью составления системы уравнений. Система может 
содержать не только два уравнения, но и больше. С другой стороны, 
такие задачи можно решить, не прибегая к составлению системы урав-
нений. Следующий пример иллюстрирует вышесказанное.
10. Задачу можно решить несколькими способами. Рассмотрим 
два из них, полностью проведя вычисления.
Первый способ основан на том, что при решении мы будем поль-
зоваться только одной неизвестной, например, массой одного из ис-
ходных веществ, например х = m (SrCO3). Так как смесь состоит толь-
ко из карбоната кальция и стронция, масса карбоната кальция будет 











































из 1 моля каждого карбоната образуется 1 моль соответствующего 
оксида:
n n n n( ) ( ), ( ) ( )CaCO CaO SrCO SrO3 3= = .





( ) ( ) ( ) ,
( ) ( ) ( )
CaO CaO M CaO
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56 1 23Ч +
-
Ч = , .
Решим уравнение относительно х:
0 703 0 56 2 1 23, , ( ) ,x x+ - = ,
0 703 112 0 56 1 23, , , ,x x+ - = ,
0 143 0 11 0 7692 0 77, , , ,x x= Ю = » г .
Таким образом, масса карбоната стронция равна 0,77 г.
Второй способ является более универсальным. Мы рекомендуем 
использовать именно его для решения последующих задач. Он состо-
ит в том, что в качестве неизвестных используется не масса, а количе-
ство каждого вещества: пусть υ (СaCO3) = x моль, а υ (SrCO3) = y моль.
Составим систему, первое уравнение которой будет соответство-




( ) ( ) ,










Заменим массу каждого исходного вещества и продукта на про-
изведение количества вещества на молярную массу. Так как количе-
ство вещества карбоната стронция и оксида стронция, а также кар-
боната кальция и оксида кальция равны, то система приобретает вид:
MCaCO M SrCO
M CaO M SrO
( ) ( ) ,
( ) ( ) , .
3 3 2
1 23
Ч + Ч =







56 104 1 23
Ч + Ч =





























избавимся от дробей умножением правой и левой части на 56 и от-
кроем скобки











Масса карбоната стронция равна
m y( ) ( ) ( ) , .SrCO SrCO M SrCO г3 3 3 148
11
2112
148 0 77= Ч = Ч = »n
Как видно, результаты, полученные в первом и втором способе, 
равны. Тем не менее, второй способ является более универсальным.
Ответ: m (SrCO3) = 0,77 г.
Предыдущая задача была сравнительно простой, так как при разло-
жении каждого карбоната образовывалось эквимолярное количество 
оксида. Следующий пример покажет, что очень важно учитывать сте-
хиометрические коэффициенты в уравнениях химических реакций.
11. Пусть количество вещества оксида железа (III) равно х, а ок-
сида меди — y, тогда:
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23 2 3+ ® + ,




2+ ® + .
Согласно стехиометрическим коэффициентам реакций, из 1 моль 
оксида железа (III) образуется 2 моль железа, а из 1 моль оксида 
меди (II) образуется 1 моль меди.
Система уравнений выглядит следующим образом:
m m
m m
( ) ( ) ,










Проводя замену m = M·υ, имеем следующую систему уравнений:
M Fe O M CuO
M Fe M Cu
( ) ( ) ,
( ) ( ) , .
2 3 10
2 1 7 5
Ч + Ч =






160 79 5 10
56 2 63 5 7 5
Ч + Ч =








Решая систему, получаем х = 0,0309 моль, y = 0,0637 моль.





( ) ( )























0 4607 46 07
,
,
, ( , %).
Ответ: ω (Fe) = 46,07 %.
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Следующая задача лишь по объему рассуждений отличается от пре-
дыдущих, так как она является комплексной (состоящей из несколь-
ких отдельных задач). На первом этапе запишем уравнения химиче-
ских реакций и составим систему, соответствующую условию задачи. 
После вычисления масс требуемых компонентов проведем расчет мас-
совых долей солей в растворе.
12. Пусть количество вещества хлорида натрия — х, бромида на-
трия — у. Уравнение реакции выглядит так:















Из уравнений реакций видно, что при образовании 1 моль гало-
генида серебра требуется 1 моль галогенида натрия и 1 моль нитрата 
серебра. Тогда составим систему уравнений:
m m
m m
( ) ( ) ,










Используя формулу m = υM, решим следующую систему:
M NaCl M NaBr
M AgCl M AgBr
( ) ( ) ,
( ) ( ) .
Ч + Ч =








Подставляя значения молярных масс соответствующих веществ, 
получим:
58 5 103 3







Ч + Ч =














Рассчитаем количество нитрата серебра, вступившего в реакцию:
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m x yр( ) ( ) ( ) ( , , ) ,AgNO M AgNO г3 3 169 0 0153 0 0205 6 05= Ч + = Ч + » .
Рассчитаем массу нитрата серебра, которое осталось после реакции:
m m р ра mр( ) ( ) ( ) ( ) , , , .AgNO AgNO AgNO г3 3 3 100 0 1 6 05 3 95= - - = Ч - =w
Вычислим массу нитрата натрия, образовавшегося по реакциям:
m x y( ) ( ) ( ) ( , , ) , .NaNO M NaNO г3 3 85 0 0153 0 0205 3 043= Ч + = Ч + =
Масса конечного раствора равна массе начального раствора с мас-
сой смеси галогенидов натрия, но без массы осадка:
m m m m m m= + + - - =
= + - =
( ) ( ) ( ) ( ) ( )
.
рра NaCl NaBr AgCl AgBr
г100 3 6 97
В конечном растворе растворена часть нитрата серебра, которая 
не вступила в реакцию, и нитрат натрия, образовавшийся в ходе нее. 





























, ( , %).
Ответ: ω (AgNO3) = 4,07 %, ω (NaNO3) = 3,14 %.
Следующие три задачи качественно отличаются от рассмотрен-
ных выше. Если в приведенных до этого примерах составление си-
стем уравнений было видно из условия, то в данных задачах это ус-
ловие менее очевидно. Однако применение данного метода также 
целесо образно, если речь идет не только о массе или объеме смеси, 
но и о других функциональных зависимостях между веществами, на-
пример, равенстве массовых, мольных или объемных долей.
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13. Так как по условию задачи не известно, что за металл входил 
в состав соединений, то примем, что его молярная масса будет равна 
М (по молярной массе далее напрямую определим элемент). Пусть 
количество фосфида и сульфита щелочного металла равно х моль 
(по условию указано, что имеют равные мольные доли), тогда урав-
нения реакций выглядят следующим образом:
Me SO HCl MeCl H O SO
моль моль
2 3 2 22 2
x х
+ = + + ,




+ = =  .
По условию задачи сумма масс сульфита и фосфида щелочного 
металла составляет 7,3 г, т. е.
 
m m( ) ( ) , ,
( ) ( ) ( ) ( ) ,
Me SO Me P
MMe SO Me SO MMe P Me P
2 3 3




+ =n n 3,
 x x( ) ( ) , .2 80 3 31 7 3M M+ + + =  (*)
С другой стороны, выделилось 2,24 л газов, т. е.








Подставляя х в уравнение (*), получим, что М = 7, т. е. этот ме-
талл — литий, а смесь состояла из Li2SO3 и Li3P.
Ответ: Li2SO3 и Li3P.
14. Решение этой задачи похоже на предыдущее. Так же неизвест-
ный металл обозначим как Me, а его молярную массу — М (г/моль), 
тогда составим систему уравнений, отвечающую начальному и конеч-
ному условию. Первое уравнение системы — равенство масс гидрида 
и фосфида, второе — выражение, связывающее среднюю молярную 
массу выделившихся продуктов. Обозначив через х — количество ве-
щества гидрида и у — количество вещества фосфида, получаем:
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 m m( ) ( ),MeH Me P= 3
 MMeH MeH MMe P Me P( ) ( ) ( ) ( ),n n= 3 3
 ( ) ( ) .M M+ = +1 3 31x y  (*)
Напишем уравнения реакций:
MeH H O MeOH H
моль мольх х
+ = + 2 2 ,
Me P H O MeOH PH
моль моль
3 2 33 3
у у
+ = +  .



















С другой стороны, средняя молярная масса равна









= , .  (**)
Если решать совместно уравнения (*) и (**), то прийти к нужному 
результату довольно легко, хотя система имеет два уравнения и три 
неизвестные. Рассмотрим это решение:
Из второго уравнения системы получаем:
2 34 8 8 8 8 6 8 25 2
25 2
6 8














Теперь сократим у (у не равно нулю по условию задачи) и получим 








3 7059 3 7059 3 31 39, , .M M M+ = + Ю »
Щелочной элемент, обладающий такой молярной массой, — калий.
Таким образом, смесь состояла из гидрида калия и фосфида калия.
Ответ: КН и К3 Р.
15. Смесь газов пропускают через раствор фосфорной кислоты, 
при этом реагирует только этиламин; а этан, являющийся инертным, 
не вступает во взаимодействие. Напишем происходящие реакции, по-
лагая, что х моль этиламина пошло на образование дигидрофосфор-
ной соли, а у моль — на образование гидрофосфорной соли:
C H NH H PO C H NH H PO
C H NH H
моль моль моль
моль









3 4 2 5 3 2 4PO C H NH HPO
моль мольу у
= ( ) .
Составим систему уравнений, соответствующую условиям зада-
чи. Первое уравнение — количество вещества фосфорной кислоты, 
которое требуется для реакций, второе — равенство массовых долей 
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Из уравнений реакций видно, что количество вещества фосфор-
ной кислоты равно (х + у). Подставим известные величины в систе-











































0 0432 0 0568, ,  моль.
Найдем теперь объем газа, пропущенного через раствор:
V = +22 4 2 5 2 2 6, [ ( ) ( )].n nC H NH C H
Количество этиламина равно (по уравнениям реакций):
n( ) , , , .C H NH моль2 5 2 2 0 0568 2 0 0432 0 1432= + = + Ч =х y
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( ) ( )
,C H
C H
C H C H NH2 6
2 6









( ) ( )
( ) ( ) ( ) ( )
.C H
M C H C H
M C H C H M C H NH C H NH2 6
2 6 2 6
2 6 2 6 2 5 2 2 5 2
=
+






2 6 2 5 2
2 6,
( )
( ) ( )







C H C H NH
C H моль
Тогда объем смеси равен:
V = + =22 4 0 1432 0 1432 6 415, ( , , ) , .л
Ответ: 6,415 л.
16. Очевидно, что разложению подвергся либо нитрат железа (II), 
либо нитрат железа (III). Мы не советуем отдельно брать то или иное 
соединение и рассчитывать требуемые параметры.
Пусть степень окисления железа в нитрате равна n, тогда запишем 
химическую формулу соли: Fe (NO3)n. Независимо от того, какая сте-
пень окисления железа в нитрате, при разложении образуется толь-





Fe NO Fe O
моль моль
( ) ...n = +
Из уравнения видно, что при разложении 2 моль нитрата образу-
ется 1 моль оксида железа, значит:
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n n( ( ) ) ( )Fe NO Fe O3 2 32n = ,
m mn
n
( ( ) )



























Нами получено, на первый взгляд, совершенно не существующее 
значение степени окисления железа. Однако данные промежуточно-
го вычисления верны. Дело в том, что образец содержал не индивиду-
альный нитрат железа (II) или нитрат железа (III), а их смесь. Теперь 
необходимо сделать следующие замены: пусть ν (Fe (NO3)2) = х моль, 
а ν (Fe (NO3)3) = у моль. Составим систему, первое уравнение кото-
рой будет описывать условие суммы масс нитратов, а второе — коли-
чество вещества образовавшегося оксида.
180 242 20 48













, , , .
Решая систему, получаем х = 0,06 моль, у = 0,04 моль, тогда
w( ( ) )


















1 1 0 527 0 4733 3 3 2
,
( ( ) ) ( ( ) ) , , .w wFe NO Fe NO= - = - =
Ответ: ω (Fe (NO3)2) = 52,7 %, ω (Fe (NO3)3) = 47,3 %.
Предлагаем рассмотреть еще одну задачу с «изюминкой», при ре-




17. Запишем краткие формулы кислот, обозначая за n количество 
атомов углерода в цепи низшего гомолога кислоты — СnH2n+1COOH 
(вещество 1) и СnH2n+1CH2COOH (вещество 2), их молярные массы 
равны M1 = 14n + 46 и M2 = 14n + 60 г моль соответственно. По усло-
вию задачи количество вещества низшего гомолога в смеси больше, 
чем высшего, в пять раз. Обозначая количество вещества высшего го-
молога за х, имеем υ2 = х, υ1 = 5х моль. Таким образом, составим пер-
вое уравнение системы:
 m m1 2 37 4+ = , ,
 M M1 1 2 2 37 4n n+ = , ,
 5 14 46 14 60 37 4 84 290 37 4x n x n x n( ) ( ) , ( ) , .+ + + = Ю + =  (*)
В качестве продуктов образовались сложные метиловые эфиры, это 
значит, что молярная масса продуктов больше, чем молярная масса 
исходных веществ на 14 единиц, т. е. для СnH2n+1COOСH3 (3 вещество) 
M3 = 14n + 60 и СnH2n+1CH2COOСH3 (4 вещество) M4 = 14n + 74. В тек-
сте также указан выход продуктов, причем не указано какой именно 
сложный эфир вышел с выходом 50 %, а какой — с 70 %. Учитывая, 
что по уравнению реакции υ1 = υ3, а υ2 = υ4, и то, что выход 50 % мо-
жет быть как у вещества 3, так и у вещества 4, имеем либо уравнение
 5x (14n+60)0,5+x (14n+74)0,7=30,3, (**)
либо уравнение
 5x (14n+60)0,7+x (14n+74)0,5=30,3. (***)
На основе уравнений (*), (**) и (***) имеем две системы уравнений:
( )
( ) , ,
( ) , ( ) , , .
1
84 290 37 4
5 14 60 0 5 14 74 0 7 30 3
x n
x n x n
+ =






( ) , ,
( ) , ( ) , , .
2
84 290 37 4
5 14 60 0 7 14 74 0 5 30 3
x n
x n x n
+ =





12. Математические способы решений химических задач 
Решая систему (1), получаем, что n является отрицательным, что 
лишено физического смысла. Решая систему (2), получим, что n = 1, 
а х = 0,1 моль, т. е. низший гомолог кислоты — этановая кислота, выс-


















w w2 11 1 0000 0 8021 0 1979= - = - =, , , .
Ответ: w(этановая кислота) = 80,21 %, w(пропановая кислота) = 
= 19,79 %.
18. Очевидно, что для решения задачи необходимо ввести перемен-
ные величины, пусть молярная масса неизвестного металла Ме равна 
М г/моль, а неизвестного галогенид-иона Hal — H г/моль. Напишем 
уравнения, происходящие при сливании растворов:
3 2 2 62 3 4 3 4 2MeHal Na PO Me PO NaHal+ = Ї +( ) ,
MeHal AgNO AgHal Me NO2 3 3 22 2+ = Ї + ( ) .
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= =




















Теперь составим систему уравнений, связывающую в математи-
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190 7 212 2
4 692 108 2 82 2
) , ( ),




6 864 14 424 891 48
2 82 0 948 506 736
, , , ,








Решая эту систему уравнений, получим, что M = 137 (Me = Ba), 
а H = 127 (Hal = I). Неизвестная соль — иодид бария.
Ответ: BaI2.
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Задачи на составление системы трех уравнений
Принципиально нижеприведенные задачи мало чем отличаются 
от рассмотренных выше. Отличие заключается лишь в том, что функ-
циональных зависимостей в таких задачах становится больше.
19. Напишем уравнения реакций, описывающих происходящие 
процессы:
2 23 2 2NaNO NaNO O= + ,
4 2 123 3 2 3 2 2Me NO Мe O NO O( ) .= +  + 
Пусть количество нитрата натрия равно 2х моль, а нитрата неиз-
вестного металла — 4у моль (коэффициенты 2 и 4 для нитратов со-







моль моль мольx x x
= + ,








Me NO Me O NO О
моль моль моль моль
( ) .
у y у у
= +  + 
По уравнениям выделилось х + 12у + 3у = х + 15у моль газов. После 
пропускания газов через раствор гидроксида натрия происходит рас-
творение оксида азота (IV) с образованием нитрата и нитрита натрия:
2 22 3 2 2NO NaOH NaNO NaNO H O+ = + + .
После этого остается (х + 3у) моль кислорода.
Составим систему уравнений, описывающую условие задачи, где 
первое уравнение соответствует сумме масс твердых остатков, вто-





( ) ( ) , ,
( ) , ,




















Проводя замену m = υ·M и подставляя все известные величины, 
имеем:
2 69 2 2 48 27 3
15 22 4 34 72




Ч + Ч + =
+ Ч =
+ Ч =
( ) , ,
( ) , , ,






Из второго уравнения вычтем третье и получим:
12 22 4 26 88 0 1y yЧ = Ю =, , , .моль
Подставляя у в третье уравнение, определяем значение х:
22 4 0 3 7 84
7 84
22 4
0 3 0 05, ( , ) ,
,
,
, , .x x+ = Ю = - = моль
Теперь, зная х и у, легко определить М из первого уравнения си-
стемы:
2 0 05 69 2 0 1 2 48 27 3
2
27 3 6 9
0 2
48 54 27
Ч Ч + Ч Ч + = Ю
Ю =
-
- = Ю = -





Неизвестная соль — нитрат алюминия Al (NO3)3.
Ответ: нитрат алюминия.
21. Так как нам неизвестно, какой алкадиен находился в смеси, по-
ложим, что число атомов углерода в нем равно n. Запишем химиче-
скую формулу этого диена: CnH2n–2. Полагая, что количество этилена 
равно х моль, а диена — у моль, запишем уравнения полного сжига-
ния органических веществ:
С Н О СО Н О
моль моль




+ = + ,
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ч = + -( ) .
( )
По задаче объем смеси равен 4,48 л. Составим уравнение, соответ-
ствующее этому условию:
 
V V V n n
n n
( ) ( ) ( )
( ) , ( ) ,
смеси C H С Н
C H С Н
= + =
= Ч + Ч =
-
-
2 4 2 2
2 4 2 222 4 22 4n n 4 48, ,
 ( ) , , .x y+ Ч =22 4 4 48  (*)
Запишем уравнение реакции алкена и алкадиена с бромом:
С Н Br С Н Br
моль моль
2 4 2 2 4 2
х х
+ = ,




n n2 2 2
2
2 2 42- -+ = .




















































0 25= , .моль
С другой стороны, такое количество брома израсходовалось на вза-
имодействие с ненасыщенными углеводородами:
 n( ) , .Br2 2 0 25= + =x y  (**)
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Наконец, составим уравнение, связывающее неизвестные х и у 
с массой образовавшейся при сжигании воды.
Согласно первым двум уравнениям химических реакций количе-
ство полученной воды равно:
n n n( ) ( ) ( ) ( ) ( )H O C H C H2 2 4 2 24 1 2 1= Ч + - Ч = + --n x n yn n .
В то же время масса воды (в г) равна:
 m x n y( ) ( ) ( ) ( )H O M H O H O2 2 2 18 2 1 9= Ч = + -[ ] =n . (***)
Составим систему из трех выведенных уравнений:














22 4 4 48
2 0 25
18 2 1 9
Решим полученную систему.
Левую и правую части первого уравнения разделим на 22,4:






, .  (****)
Вычтем полученное уравнение из второго уравнения системы 
и найдем у:
x y x y y+ - + = - Ю =2 0 25 0 2 0 05( ) , , , .
Подставим найденное значение у в уравнение (****) и определим х:
х y x y+ = Ю = - = - =0 2 0 2 0 2 0 05 0 15, , , , , .
Теперь подставим х и у в третье уравнение системы и определим n:
18 2 1 9 2 1 0 5
2 0 15 1 0 05 0 5
0 5
x n y х n y
n n
+ -[ ] = Ю + - =
Ч + - Ч = Ю =
-
( ) ( ) , ,
, ( ) , ,









12. Математические способы решений химических задач 
Таким образом, мы можем составить химическую формулу алка-
диена: С5 Н8. Единственный возможный вариант разветвленного ди-
ена, содержащих пять атомов углерода, — это изопрен или 2-метил-
бутадиен-1,3.
Ответ: изопрен.
Задачи на составление квадратных уравнений
Некоторые химические задачи невозможно решить без составле-
ния квадратных уравнений. Ниже приведены примеры.
21. Напишем уравнение реакции сульфита с соляной кислотой, по-
лагая, что молярная масса неизвестного металла Ме равна М г/моль:
MeSO HCl MeCl H O SO3 2 2 22+ = + +  .
Из уравнения реакции видно, что из 1 моль сульфита образуется 
1 моль газа, тогда:
n n( ) ( ),MeSO SO3 2=
заменим количество на массу и молярную массу соответствующих ве-




























Из последнего равенства можно получить квадратное уравнение:
MM( ) ,+ = Ч80 64 75
























Естественно, отрицательная молярная масса у элементов не быва-
ет, поэтому М = 40 — Cа. Неизвестная соль — СаSO3.
Ответ: сульфит кальция.
22. Запишем схематически уравнения реакции, учитывая баланс 
по углероду:
6 24 2 2 6 6CH C H C H® ® .































Подставим найденные значения в уравнения реакций:
6 24
6
2 2 6 6
0 048





Введем переменные: пусть η1 — выход первой стадии процесса, 
а η2 — второй, тогда напишем уравнения корреляции между количе-
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,CH
































h h1 2 0 48Ч = , .
Запишем второе условие задачи, касающееся соотношения выхо-
дов реакций:
h h h h2 1 1 21 0 25 0 75( , ) , .- = Ю =
Подставим это равенство в предыдущее:
h h h h h h1 2 2 2 2
2
20 75 0 48 0 64 0 8 80Ч = Ч = Ю = Ю =, , , , ( %).
Остается вычислить выход первой реакции:
h h1 20 75 0 75 0 8 0 6 60= = Ч =, , , , ( %).
Ответ: 60 % и 80 %.
23. Для того чтобы определить формулы исходного и конечного 
углеводорода, составим баланс углерода и водорода.
В левой части общее количество углерода равно x·n, а в правой — 
y (2n+2), тогда
 nx n y= +( ) .2 2  (*)
В левой части число атомов водорода равно х (3n–4), а в правой — 
y · 3n, тогда уравнение, описывающее баланс водорода, будет иметь вид:
 ( ) .3 4 3n x ny- =  (**)





































после чего выведем квадратное уравнение:
3 2 2 3 4 3 2 8 02 2n n n n n= + - Ю - - =( )( ) .


























Выбираем положительный корень n = 2. Таким образом, исходное 
вещество — С2 Н2, а конечное — С6 Н6. Это — реакция тримеризации 
ацетилена с получением бензола. Реакция протекает в присутствии 
активированного угля при повышенных температурах (600–650 °C).





24. Это типичная задача с неполным условием. Обозначим моляр-
ную массу вещества Э 1 Н3 как а г/моль, а молярную массу Э 2 Н4 как 
b г/моль. Здесь Э 1 и Э 2 — неизвестные элементы. Пусть количество 
Э 1 Н3 равно х моль, а количество Э 2 Н4 — у моль. Тогда найдем мас-
су газовой смеси:
m V x y x ym= Ч Ч = Ч Ч + = +еr n 1 942 22 4 43 5, , ( ) , ( ).
Определим массы неизвестных соединений, если дана массовая 
доля одного из компонентов:
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m m x y x y( ) ( ) , , ( ) ( )Э Н Э Н2 4
2
4 0 5517 43 5 24= Ч = Ч + = +w ,
m m x y x y( ) ( ( )) ( , ) , ( ) , ( )ЭН Э Н1 3
2
41 1 0 5517 43 5 19 5= - Ч = - Ч + = +w .





































Общее количество этих компонентов равно:
n n n( ) ( )
, ( ) ( )












Решим это уравнение, сокращая левую и правую часть на (х + у ≠ 0):
19 5 24 19 5 24
1











= + Ю + =
 19 5 24, .b a ab+ =  (*)
Второе уравнение составим, руководствуясь последним услови-
ем задачи. Массовую долю водорода в смеси, содержащей одинако-
вые объемы неизвестных веществ, можно найти следующим образом 
(при этом одинаковые объемы газов соответствуют одинаковому ко-
личеству при Т, Р = const.). Положим, что количество каждого ком-
понента равно z моль, тогда:







( ) '( ) ( ) '( )
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Решим ее, при этом выразим из второго уравнения a или b:
a b a b+ = Ю = -110 110 .
Подставим это выражение в первое уравнение:
19 5 24 110 110, ( ) ( )b b b b+ - = - .
Раскрываем скобки и приводим подобные слагаемые. При этом 
получим квадратное уравнение:

























Если b = 32, то молярная масса элемента равна (b–4) = 32–4 = 28. 
Такой молярной массой обладает кремний. Причем кремний способен 
образовывать водородные соединения, которые называются силаны.
Если b = 82,5, то молярная масса элемента равна 78,5. Близкой 
молярной массой обладает селен. Однако селен образует водородное 
соединение Н2Se, а не SeH3. Следовательно, второй корень квадрат-
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ного уравнения является посторонним. Определим второй элемент, 
подставляя b = 32 в уравнение (**):
32 110 78+ = Ю =a a .
Молярная масса второго элемента равна молярной массе веще-
ства минус молярная масса трех атомов водорода: 78–3 = 75 г/моль. 
Такую молярную массу имеет мышьяк. Действительно, мышьяк об-
разует водородное соединение AsH3.
Ответ: AsH3 и SiH4.
Задачи на составление неравенств
Очень часто можно встретить задачи, которые необходимо решить 
при помощи неравенств. Заметить такие задачи также не представля-
ется сложным: слова «больше/меньше», «не менее/не более» могут 
сразу натолкнуть на идею о неравенствах.
25. В данной задаче, как и в предыдущей, за неизвестные лучше 
брать не количество компонентов, а их массы. Пусть m x( )CaO = г, 














Определим, какая масса кальция и натрия содержится в смеси 
оксидов. В одном моле оксида кальция содержится 1 моль кальция, 
а в одном моле оксида натрия — 2 моль натрия:
n n n n( ) ( ), ( ) ( )CaO Ca Na O Na= =2 2 .
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Заменим в этих выражениях количество вещества на массу и мо-
лярную массу, после чего определим из полученных выражений мас-
су металлов:

















































































Таким образом, в данной смеси масса оксида кальция принимает 
значения 5,0 < m (CaO), г < 5,1.
Ответ: 5,0 < m (CaO), г < 5,1.
26. Смесь состоит из следующих газов: СО2 (молярная масса 
44 г/моль), N2 (28 г/моль), SO2 (64 г/моль). Пусть количество угле-
кислого газа в смеси равно х моль, азота — у моль, оксида серы — 
z моль. Тогда запишем выражение, связывающее массовую долю серы 
в смеси с параметрами х, у и z; при этом учтем, что один моль оксида 
серы (IV) соответствует одному молю серы (ν (SO2)= ν (S)):
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Выражение (*) связывает количество азота с количеством осталь-
ных газов. Чтобы определить возможную объемную долю азота в сме-
си, необходимо рассмотреть три крайних случая. Пусть вначале в газо-
вой смеси количество углекислого газа ничтожно мало, т. е. x << y, z. 
При этом условии можно положить, что х вклад в расчет не вносит, 















Определим объемную долю азота, учитывая то, что объем газа (из-
меренный при одинаковых условиях) пропорционален его количеству:
j( )
( )



































Рассмотрим случай, при котором y << x, z. Единственный удов-
летворяющий результат — y > 0, но близок к нулю (у ≠ 0, так как 
все-таки азот в смеси содержится). Теперь, казалось бы, стоит рас-
смотреть случай, при котором z << x, y. Однако такое предполо-
жение не соблюдается при любых условиях, так как в тексте за-
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дачи сказано, что массовая доля серы в смеси 48 %. Настолько 
большая массовая доля серы уже сама по себе предполагает, что ве-
личина z не может быть близка к нулю. В силу линейной зависи-
мости (*) вытекает, что объемная доля азота также является ли-
нейной в зависимости от изменения концентрации других газов. 
Значит, 0 < φ (N2), % < 8,7.
Ответ: 0 < φ (N2), % < 8,7.
27. При прокаливании карбонатов происходят реакции:
MgCO MgO CO3 2= +  ,
CaCO CaO CO3 2= +  ,
SrCO SrO CO3 2= +  ,
BaCO BaO CO3 2= +  .
Первый способ
Введем все карбонаты, кроме карбоната магния, в общую форму-
лу МеСО3. Тогда сумма моль карбоната магния и остальных карбона-
тов равна количеству моль выделившегося газа:



















В этой формуле подставим известные числовые данные молярных 
масс карбоната магния и оксида углерода (IV), а массу других карбо-
натов заменим на 5 3-m( )MgCO , при этом масса оксида углерода рав-
на (5–2,4) = 2,6 г:













Решим данную систему относительно массы карбоната магния:
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Возможную массу карбоната магния легко можно найти, задавая 
минимальную и максимальную молярные массы карбонатов метал-


























Таким образом, масса карбоната магния в смеси карбонатов мо-
жет принимать значения 4,77 < m (MgCO3), г < 4,94.
Применим второй способ решения, который реализуется с со-
ставлением системы уравнений. Пусть х (моль) — количество веще-
ства карбоната магния, а у (моль) — количество вещества MeCO3, 
а М (г/моль) — молярная масса неизвестного металла. Тогда запишем 
систему, первое уравнение которой соответствует сумме масс исход-
ных карбонатов, а второе — количеству выделившегося СО2:
m m
m m m
( ) ( ) ,












MMgCO MgCO MMeCO MeCO
M CO CO
( ) ( ) ( ) ( ) ,
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Из второго уравнения системы выразим х:







.x y x y x y+ = Ю + = Ю = -  (*)






















Подставим найденное выражение в уравнение (*):
























Масса карбоната магния равна:













Определим возможные массовые доли с учетом предположения, 





, .MgCO г3 84






Если в остатке содержится преимущественно карбонат бария 




, .MgCO г3 84
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Таким образом, масса карбоната магния может принимать проме-
жуточные значения между 4,77 и 4,94 г.
Ответ: 4,77 < m (MgCO3), г < 4,94.
28. Очевидно, что задача требует ввести неизвестный параметр 
М — молярная масса неизвестного металла Ме. Определим количе-































Вычислим по уравнениям реакций массы оксидов:
m( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) , .MgO M MgO MgO M MgO Mg г= Ч = Ч = + Ч =n n 24 16 0 125 5
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По второму условию задачи получаем
 m m( ) ( ),MeCO MgCO3 3<
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Решение системы неравенств дает единственное рациональное 
значение М = 40 (т. е. неизвестный металл — кальций).
Ответ: Са.
Задачи, решаемые методом подбора (перебора) параметра
Подбор параметра в задачах встречается очень часто. Данный ме-
тод может помочь в том случае, если из условия ясно о каких веще-
ствах идет речь (хотя бы на уровне элементов), однако не ясно со-
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отношение этих веществ или элементов. Обычно за такой параметр 
принято принимать либо степень окисления неизвестного элемента 
в веществе, либо количество определенных атомов в молекуле. По-
сле составляют уравнение/систему уравнений. При этом нужно от-
метить, что количество неизвестных (за счет введенного параметра) 
будет больше, чем уравнений. При получении конечного выражения, 
связывающего неизвестную величину и параметр, необходимо сделать 
соответствующую проверку. Проверка проводится путем варьирова-
ния параметра в пределах реальных значений с дальнейшим опреде-
лением неизвестной величины. Рассмотрим, как данный метод реа-
лизуется в следующих задачах.
29. В результате обезвоживания соли из нее выделяется вода. Так 
как в задаче не известен химический состав соли, положим, что х — 
количество ионов натрия, y — количество ионов серы, z — количество 
ионов кислорода в соли, а также к — количество воды в кристаллоги-
драте (целое число), тогда запишем химическую формулу кристалло-
гидрата: Na S O H Ox y z kЧ 2 .
Из условия задачи известны массовые доли натрия и серы в соли; 
таким образом можно найти коэффициенты х и у:









где 0,1825 и 0,1270 — массовые доли натрия и серы, а 23 и 32 — моле-
кулярные массы натрия и серы соответственно.
x y: , : , := =0 007935 0 003968 2 1
Таким образом, количество ионов натрия в два раза больше коли-
чества ионов серы. Подставим х и у в формулу кристаллогидрата, учи-
тывая, что если индекс элемента равен единице, то его не записыва-
ют. Уравнение реакции обезвоживания выглядит следующим образом:






2z zk kЧ ® +  .
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Чтобы решить задачу, масса исходного кристаллогидрата долж-
на быть равна а г, тогда по условию задачи масса соли после обезво-
живания будет в два раза меньше: а/2 или 0,5 а г. По уравнению ре-
акции видно, что
n n( ) ( ).Na SO H O Na SOz z2 2 2Ч =k
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Коэффициент k можно легко определить, задавая значение z.








т. е. неизвестный кристаллогидрат имеет формулу Na SO H O2 3 27Ч .
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Неизвестное вещество — 7-водная соль сульфита натрия.
Ответ: Na SO H O2 3 27Ч .
30. Пусть существует углеводород, который имеет в своем составе 
n атомов углерода и m атомов водорода. Химическую формулу тако-
го углеводорода можно записать как CnHm. Напишем уравнение ре-
акции полного окисления этого вещества:









ч = +4 22 2 2
.
По условию задачи сумма объемов углеводорода и кислорода в два 
раза больше объема оксида углерода, т. е.:
V V Vn m( ) ( ) ( )C H O CO+ =2 22 .
Заменим объем каждого компонента произведением количества 
вещества на молярный объем:
n n n( ) , ( ) , ( ) ,C H O COn m Ч + Ч = Ч22 4 22 4 2 22 42 2 ,
n n n( ) ( ) ( )C H O COn m + =2 22 .
Подставим количество каждого газового компонента в уравнение, 

















Из данной формулы ясно, что количество атомов водорода долж-
но быть числом, кратным 4. Методом перебора определяем неизвест-
ный углеводород:
eсли m = 0, то n = 1, что соответствует С1 Но=С — углерод, кото-
рый уже не является углеводородом;
если m = 4, то n = 2, что соответствует С2 Н4 — это этилен;
если m = 8, то n = 3, что соответствует С3 Н8 — это пропан;
если m = 12, то n = 4, что соответствует С4 Н12 — такого углеводо-
рода не существует.
Как видно из метода перебора, при увеличении m происходит пере-
ход от непредельных углеводородов к предельным. Дальнейший под-
бор n проводить бессмысленно, так как уже для n = 4 максимальное 
возможное количество водорода должно быть 10 (для бутана), а рас-
чет дает m = 12.
Ответ: этилен или пропан.
31. Запишем реакцию, описывающую сжигание неизвестного угле-
водорода. При этом обозначим, что его количество равно х моль, 
а формула описывается как CnHm:
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Учитывая, что n должно быть целым числом, получаем, что m долж-
но быть кратно 8.
При m = 8 n = 3, т. е. это C3H8 — пропан. Если m = 16, n = 6, С6 Н16 — 
такого соединения не существует. При m > 8 решений нет.
Ответ: C3H8 — пропан.
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32. Запишем формулу органического вещества (в котором х и у — 
количество атомов С, Н) CxHyO, а также реакцию его окисления:
4 СхНуО + (4х + у – 2)О2 = 4хСО2 + 2уН2 О.
По условию задачи
n n( ) ( ).O C H O2 7= x y
Подставляя в это равенство стехиометрические коэффициенты 
реакции, получим
4 2 7 4x y+ - = Ч ,
4 30x y+ = .
Целесообразно применить метод подбора для определения неиз-
вестного спирта:
При х = 1 у = 26, тогда подставим эти значения в формулу СхНуО; 
СН26 О — лишено физического смысла.
При х = 2 у = 22, тогда С2 Н22 О — лишено физического смысла.
При х = 3 у = 18, тогдаС3 Н18 О — лишено физического смысла.
При х = 4 у = 14, тогда С4 Н14 О — такого соединения не существует.
При х = 5 у = 10, тогда С5 Н10 О — такой формулой обладают спир-
ты с одной двойной связью C5H9OH — алкенолы или циклоалкано-
лы. Продолжим перебор.
При х = 6 у = 6, тогда С6 Н6 О или С6 Н5 ОН — фенол.
При х = 7 у = 2, тогда С7 Н2 О — лишено физического смысла.
При х = 8 у = –2 — лишено физического смысла.
Таким образом, условию задачи соответствуют вещества с форму-
лами C5H9OH и С6 Н5 ОН.
Ответ: алкенолы или циклоалканолы с общей формулой C5H9OH, 
а также фенол С6 Н5 ОН.
33. Примем формулу неизвестного углеводорода как СхНу, тогда 
напишем уравнение его полного сжигания:

























Поскольку речь идет об объемах газов, измеренных при одинако-























Подставляем все известные величины в последнее уравнение, учи-
























= Ю = -
Из этого уравнения видно, что количество атомов углерода не мо-
жет быть дробным числом, поэтому величина х должна быть кратна 
трем. Требуемые вещества определим методом подбора.
Пусть х = 3 у = 4, следовательно, C3H4 — это пропин или пропадиен.
При х = 6 у = 12, следовательно, С6 Н12 — гексен или циклогексан.
При х = 9 у = 20, следовательно, С9 Н20 — нонан.
Видно, что с увеличением х происходит увеличение степени на-
сыщенности углеводорода, так как для х = 9 получается максималь-
но насыщенное соединение. Поэтому дальнейший перебор прово-
дить бессмысленно.
Ответ: С3 Н4 или С6 Н12 или С9 Н20.
34. Начнем решение задачи с определения вещества, содержащего 
водород. Пусть молярная масса элемента Б равна b г/моль. Так как мы 
не знаем количество водорода, содержащегося во втором веществе, 
обозначим это количество за n. Тогда химическую формулу такого ве-
щества запишем БНn. Массовая доля водорода в этом веществе равна:
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Определим элемент Б, если количество водорода в веществе БНn 
может варьироваться от 1 до 7.
Если n = 1, то b = 19. Такой молярной массой обладает фтор, при 
этом фтор образует кислородные соединения НF и H2F2, первый из ко-
торых может находиться в паровом состоянии. Подходит. Проверим 
остальные варианты.
Если n = 2, то b = 19·2 = 57. Элемента с такой молярной массой нет.
Если n = 3, то b = 19·3 = 38. Элемента с такой молярной массой нет.
Если n = 4, то b = 19·4 = 76. Элемента с такой молярной массой нет.
Если n = 5, то b = 19·5 = 95. Элемента с такой молярной массой нет.
Если n = 6, то b = 19·6 = 114. Элемента с такой молярной массой нет.
Если n = 7, то b = 19·3 = 133. Элемента с такой молярной массой нет.
Таким образом, подходит только первый вариант.
Определим вещества, содержащие элементы A и фтор, учитывая, 
что фтор во фторидах одновалентен, то есть химическую формулу на-
пишем как: AFm. Массовую долю элемента А найдем как и в первом 
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Если m = 1, то a = 3,668. Элемента с такой молярной массой нет.
Если m = 2, то a = 7,336. Элемента с такой молярной массой нет.
Если m = 3, то a = 11,004. Элемент, обладающий такой моляр-




Если m = 4, то a = 14,672. Элемента с такой молярной массой нет.
Если m = 5, то a = 18,34. Элемента с такой молярной массой нет.
Если m = 6, то a = 22,008. Элемента с такой молярной массой нет.
Если m = 7, то a = 25,676. Элемента с такой молярной массой нет.
Напишем уравнение гидролиза фторида бора:
2 3 63 2 2 3BF H O B O HF+ = Ї +  .
Ответ: 2 3 63 2 2 3BF H O B O HF+ = + .
35. Обозначим через параметры n и m количество атомов углерода 
и водорода в углеводороде соответственно. Химическую формулу та-
кого вещества можно записать как CnHm. Определим коэффициенты 
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На данном этапе хочется отметить, что, во-первых, массовая доля 
углерода равна разности между единицей и массовой долей водоро-
да (так как вещество состоит только из этих двух атомов); во-вторых, 
не важно, какую массу углеводорода можно брать, так как из отно-
шения n: m эта масса (а, г) сокращается. Поэтому можно сразу выра-


























Нами получено соотношение атомов углерода и водорода в неиз-
вестном веществе. Попробуем определить теперь конкретные зна-
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1 333 1 . (*)
После деления мы получили, что n является дробным, что быть, 
конечно, не может. Замечая, что произведение 1,333 и числа, кратные 
трем, является целым, умножим полученные значения на 3:
n m: , : := Ч Ч =1 333 3 1 3 4 3 .
Так как в углеводородах количество атомов водорода всегда чет-
ное, вновь умножим (*) на 6.
n m: , : : .= Ч Ч =1 333 6 1 6 8 6
Углеводород, имеющий в своем составе 8 атомов углерода и 6 ато-
мов водорода, существует — это вещество, содержащие в своем со-
ставе три тройных связи. Так как в условии задачи сказано, что с ме-
таллом углеводород образует соль, то одна из трех связей обязательно 
должна быть концевой.
Приведем возможные структурные формулы неизвестного веще-
ства:
СН3 – С є С – С є С – СН2 – С є СН










Определим металл, который образует неизвестную соль. Пусть 
в реакцию с 1 моль углеводорода вступило х моль металла Мe (его мо-
лярная масса равна М г/моль), тогда химическую формулу соли мож-
но записать как C8H6–xMеx, где х — число замещенных атомов водоро-
да (х = 1, 2, 3). Определим неизвестный металл по его массовой доле 
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При х = 1 М = 22 — элемента с такой молярной массой нет; при 
х = 2 М = 11 — бор, но бор не имеет степень окисления +1; при х = 3 
М = 7 — литий. Этот металл проявляет степень окисления +1 и об-
разует с алкинами соли; при х = 4–5,6 — элемента с такой молярной 
массой нет.
Ответ: Н3 С–С (С≡СLi)3.
36. Это типичная задача с неполным условием. В тексте не указан 
металл, вступивший в реакцию, и какой именно галоген был взят. 
Но количество неизвестных на этом не заканчивается: еще одна важ-
ная величина — степень окисления металла в галогениде. Таким обра-
зом, введем следующие переменные: М — молярная масса неизвестно-
го металла, n — его степень окисления, х — молярная масса галогена.
Напишем уравнения реакции, соответствующие процессам взаи-
модействия и электролиза (по сути это одна и та же реакция, проте-







,+ =n n  (1)
 2 2 2MeHal Me Haln n= + .  (2)
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По реакции (1) из 2 молей металла образуется 2 моля галогени-
да металла, т. е.
n n( ) ( ).Me MeHal= n














Теперь подставим известные числовые значения масс и моляр-
ных масс:
 






Уравнение связывает количество пропущенного электричества че-
рез расплав с количеством выделившегося при этом газа (галогена):






где I — ток, А; t — время прохождения тока; F — постоянная Фара-
дея (96500 Кл/моль); z — количество электронов, участвующих в ОВР 
процессе; Q — количество электричества, Кл.
Для перевода аниона галогена в молекулярный галоген требует-
ся 2 электрона:
2 2 2Hal e Hal
- - =  .
А по реакции (2) выделяется n моль галогена, то z = 2n.
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По уравнению Фарадея имеем:






Так как левые части уравнений (**) и (***) равны, то равны и пра-
вые части, при этом для простоты расчетов заменим количество ве-
щества галогенида металла на количество вещества металла (они рав-























Теперь можно определить металл, перебирая значения n от 1 до 7.
При n = 1 M = 23. Такой молярной массой обладает натрий.
При n = 2 M = 92. С такой молярной массой элемента нет.
При n = 3 M = 207. Такую молярную массу имеет свинец, но у свин-
ца не бывает степень окисления +3.
При n = 4 M = 368. Такой большой молярной массы не имеет 
ни один из известных элементов.
Неизвестный металл — натрий. Теперь, подставляя М = 23 и n = 1 
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Параметрические задачи
Задачи на введение параметра сильно отличаются от задач с под-
бором параметра. Это отличие состоит в том, что при попытке реше-
ния таких задач нужно вводить параметры, которые не заданы в зада-
че и не присутствуют в итоговом ответе. При этом введение параметра 
является обязательным, и без него задачу решить достаточно трудно.
37. Начало решения является вполне классическим — составим 
уравнение химической реакции и вычислим массу цинка, вступивше-
го в реакцию с кислотой. Стоит отметить, что соляная кислота пол-
ностью израсходовалась в реакции, поскольку после определенного 
момента времени прекратилось выделение пузырьков газа:
Zn HCl ZnCl H+ = + 2 2 2 .
Рассчитаем количество соляной кислоты по известным данным 




















m m рра 98 27 0 1
36 5
0 2692  моль.
По уравнению реакции количество цинка, вступившего в реакцию, 











0 1346  моль.
Тогда масса цинка равна
 m( ) ( ) ( ) , ,Zn M Zn Zn= = Ч =n 65 0 1346 8 749  г. (*)
На следующем этапе решения требуется найти массу брошенно-
го в раствор образца цинка. Анализируя условие задачи, можно дога-
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даться, что в тексте информация о радиусе шарика приведена не слу-
чайно. Попробуем связать радиусы начального и конечного шариков 
сначала с их объемами, а потом — и с массами.
Введем параметр R, который определяет радиус начального шари-





Для того чтобы связать объем с массой, необходимо знать плот-
ность цинка. Поскольку в тексте задачи об этом ничего не сказано, 
то попытаемся ввести еще один параметр ρ, обозначающий плотность 
этого металла. Теперь можно найти массу начального шарика как:
 m V R1 1
34
3
= =r p r , г. (**)
Аналогичным образом находим объем (V2) и массу (m2) конечного 














ч =p p ,
m V R2 2
31
6
= =r p r , г.
Зная массу начального и конечного шарика, можно найти их раз-
ность:







p r p r p r .  (***)
Эта разность соответствует массе цинка, прореагировавшего с кис-
лотой:
Dm m= ( ),Zn
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поэтому приравняем правые части уравнений (*) и (***) и выразим 
произведение введенных нами параметров (для удобства вместе с чис-











Для вычисления массы начального шарика цинка остается под-








9 999 10= ( ) = Ч Ч = »p r , ,  г.
Ответ: m (шарик) = 10 г.
38. Эта задача с неполным условием, так как неизвестно, какая 
часть смеси щелочных металлов прореагировала с хлором, а какая 
прореагировала с водой. Хлор был взят в недостатке, так как при рас-
творении оставшейся части металлов выделялся газ (водород). При-
мем, что х — количество вещества натрия, у — количество вещества 
лития. Пусть с хлором прореагировало а моль (а < х) натрия и b моль 















Остальная часть смеси металлов растворена в воде. Причем коли-
чество натрия равно (х–a) моль, а лития — (y–b) моль.
Na H O NaOH H
Li H O LiOH
моль моль
моль моль
x a x a








0 5 2, .H
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По условию задачи выделилось 0,56 л водорода, т. е. 0,025 моль. 
Тогда по уравнению реакции растворения в воде сумма оставшихся 
молей натрия и лития в два раза больше, чем количество выделивше-
гося водорода, т. е.
 x a y b- + - = 0 05, .  (*)
Напишем теперь условие равенства мольных концентраций:
 c c c cNa Cl Li OH+ - + -+ = + .
Учитывая, что мольные концентрации равны количеству молей 
соответствующего компонента на объем раствора, имеем:




















] .Ю = +y a b
Подставим у в (*) и получим, что х = 0,05 моль. Тогда масса натрия 
равна 23·0,05 = 1,15 г.
Ответ: m (Na) = 1,15 г.
39. Прежде чем составить реакции, описывающие условия задачи, 
проанализируем ее текст и определим неизвестный металл. При до-
бавлении железных стружек в раствор, содержащий бромид меди (II), 
происходит реакция:
 CuBr Fe FeBr Cu2 2+ = + Ї .  (1)
Выпавшее индивидуальное вещество — это медь, а при этом об-
разовался бромид железа (II). Если бы в состав второго бромида вхо-
дил другой металл (который может быть вытеснен железом), то вы-
падал бы осадок смеси металлов, что противоречит условию задачи. 
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Если бы в состав второго бромида входил металл, который не может 
быть вытеснен железом, то в конечном растворе было бы два различ-
ных бромида, что тоже противоречит условию задачи. Единственный 
вариант второго бромида — бромид железа (III), т. е. FeBr3:
 2 33 2FeBr Fe FeBr+ = . (2)
Как видно из уравнения реакции (2), образуется тот же бромид 
железа (II).
Теперь решим предложенный пример. Стоит отметить, что эта за-
дача с неполным условием, поскольку неизвестно, какое количество 
бромидов содержалось в исходном растворе и какая масса железных 
стружек была добавлена в раствор. Подобные задачи с неполным ус-
ловием обычно решают путем введения нескольких переменных. В ка-
честве таких переменных возьмем х (моль) — количество вещества 
бромида меди (II), 2у (моль) — количество вещества бромида желе-
за (III). Параметры х и 2у взяты, согласно стехиометрическим коэф-
фициентам реакций (1) и (2). Кроме того, введем параметр, который 
поможет решить задачу: а (г) — масса начального раствора.

































Начнем решение с условия о массовых долях солей. Если они равны:
w w( ) ( ),FeBr CuBr3 2=

















Представим массу каждого компонента в виде произведения их 





( ) ( )
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Теперь подставим все известные величины и введенные нами па-
раметры в последнее уравнение:
 
( ) ( , )
,













y x= Ю =
,
, .  (*)
Запишем второе условие задачи:
w( ) , .FeBr2 0 102=













Массу бромида железа (II) можно легко определить, зная его ко-
личество. Согласно реакции (1), на образование х моль FeBr2 расхо-
дуется х моль железных стружек, тогда как по реакции (2) на образо-
вание 3у моль FeBr2 расходуется у моль железных стружек. Поэтому
m x y x y( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ).FeBr M FeBr FeBr2 2 2 56 2 80 3 216 3= Ч = + Ч Ч + = +n
Массу конечного раствора можно найти, зная массу начально-
го раствора, массу добавленных стружек и массу выпавшего осад-
ка (меди):
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m m m mк нраствора раствора Fe Cu( ) ( ) ( ) ( ).= + -
По уравнениям реакций (1) и (2) добавлено (х+у) моль Fe и выпа-
ло у моль Cu, тогда:
m mк нраствора раствора M Fe Fe M Cu Cu( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ).= + Ч - Чn n
Подставим все необходимые данные в последнее уравнение:
m a x y y a x yк раствора( ) ( ) , , .= + + - = + -56 63 5 56 7 5


































Решим систему двух уравнений. Для этого из первого уравнения 
определим значение х и подставим его во второе (предварительно пре-
образованное) уравнение системы:
 592 223 5
592
223 5





































































































































































После нахождения зависимости а = f (у) подставим ее в выраже-











Проверим правильность вычислений и найдем также массовую 
долю бромида меди (II), которая должна быть равна массовой доле 
























Ответ: ω (FeBr3) = ω (CuBr2) = 5,00 %.
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40. Запишем формулы исходных веществ. Химическая формула 
пропадиена — С3 Н4, пропилена — С3 Н6, пентадиена — С5 Н8 и, на-
конец, 1-винилциклопентена — С7 Н10. Пусть в качестве параметров 
будут выступать следующие величины:
n n n n( ) , ( ) , ( ) , ( )C H C H C H C H3 4 3 6 5 8 7 10= = = =a b с d  моль.
При полном каталитическом гидрировании перечисленных ве-
ществ получаются алканы: для пропадиена и пропилена — пропан, 
С3 Н8, для пентадиена — пентан, С5 Н12 и для 1-винилциклопентена — 
гептан С7 Н16. Легко показать, что при этом на восстановление тра-
тится 2a + b + 2c + 3d моль водорода.
Горение любых углеводородов можно выразить реакцией:









ч ® +4 22 2 2
.
Из реакции видно, что количество углекислого газа определяется 
количеством атомов углерода, содержащегося в углеводороде:
n n( ) ( )C H COn m n= Ч 2 .
Согласно этому, количество углекислого газа равно
3a + 3b + 5c + 7d моль.
Так как объемы газов пропорциональны количеству моль (при 
одинаковых условиях), то можем получить
2 22 2 2 2V V( ) ( ) ( ) ( )H CO H CO= Ю =n n .
Подставим в последнее уравнение выведенные выражения:
2 2 2 3 3 3 5 7 0( )a b c d a b c d a b c k+ + + = + + + Ю - - - = .
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Выразим из этого уравнения количество пропадиена:
 a b c k a b c d- - - = Ю = + +0 . (*)
Объемную долю пропадиена найдем по формуле, не забывая, что 

















a b c d+ + +
.
Принимая во внимание (*), получим, что
j( )
( )






a b c d
a
a a
0 5 50 .
Ответ: j( ) %.пропадиена = 50
41. Нам требуется найти выражение, связывающее количество тре-
тичных атомов углерода с параметрами a, b и d. Пусть есть алкан с хи-
мической формулой CnH2n+2. Количество первичных атомов углеро-
да обозначим за а, вторичных — за b, третичных за с и четвертичных 
за d. Тогда количество атомов водорода у первичного атома углерода 
составляет 3 а, у вторичного — 2b, у третичного — c.
Составим систему, первое уравнение которой показывает общее 
количество атомов углерода в алкане, а второе — общее количество 
атомов водорода:
n a b c d
n a b c
= + + +





.2 2 3 2
Подставим первое уравнение во второе:
2 2 3 2 2 2a b c d a b c с a d+ + +( ) + = + + Ю = - - .
Ответ: число третичных атомов равно a–2d–2, где а — количество 
первичных атомов углерода, а d — четвертичных.
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42. Запишем уравнения реакций, которые проходят в процессе за-
мещения одного металла другим:
 M Ag M Ag+ ® + Ї+ +2 22 ,  (1)
 M Cu M Cu+ ® + Ї+ +2 2 .  (2)
Обозначим за M молярную массу металла, тогда по первой реак-
ции растворение х моль неизвестного металла приводит к выделению 
х моль серебра, а по второй — на х моль неизвестного металла выде-
ляется х моль меди.
Изменение первой пластинки составляет
Dm m m x x x1 63 5 63 5= - = - = -( ) ( ) , ( , )Cu M M M ,
тогда как изменение второй равно
Dm m m x x x2 2 108 216= - = Ч - = -( ) ( ) ( )Ag M M M .
Изменение первой пластинки составляет 0,8 % от массы началь-
ной пластинки, т. е.
 









а второй — 16 %, т. е.
 


























43. Напишем уравнения реакций, происходящих при прокалке 
смеси цинка и нитрата:
2 22Zn O ZnO
x x
+ = ,
2 2 43 2 2 2Zn NO ZnO NO O( ) .
y y
= +  + 
Пусть х — количество вещества цинка и у — количество вещества 
нитрата. Тогда масса продуктов до прокалки равна
m m mдо Zn Zn NO
M Zn Zn M Zn NO Zn NO
= + =
= Ч + Ч
( ) ( ( ) )
( ) ( ) ( ( ) ) ( ( ) )
3 2
3 2 3 2n n = +65 189x y.
Аналогично рассчитываем массу продуктов после прокалки:
m m х упосле ZnО M ZnО ZnО= = Ч = +( ) ( ) ( ) ( ).n 81
По условию задачи масса твердого остатка не изменилась в про-
цессе прокалки, значит
m m х у х у х удо после= Ю + = + Ю =65 189 81 81 6 75, .
























65 6 75 189
0 699 69 9( , %).
Масса нитрата равна
w w( ( ) ) ( ) , , ( , %).Zn NO Zn3 2 1 1 0 699 0 301 30 1= - = - =
Ответ: w w( ( ) ) , %, ( ) , %.Zn NO Zn3 2 30 1 69 9= =
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44. Пусть имеется спирт с формулой CnH2n+1CH2OH. Окисле-
ние этого спирта приводит к образованию альдегида с формулой 
CnH2n+1CНО и кислоты CnH2n+1CООН. Полагая, что количество ато-
мов углерода в спирте, не изменяющих степень окисления, равно n, 
рассчитаем молярные массы спирта, альдегида и кислоты:
M(спирт)
M(альдегид)
= + + + + + + = +
= + + +
12 2 1 12 2 16 1 14 32




+ + = +
= + + + + + + = +
16 1 14 30





Составим уравнение, удовлетворяющее первому условию зада-
чи, полагая, что количество спирта — х, альдегида — 3х, кислоты — 
х моль (по условию):
 m m m( ) ( ) ( ) , ,спирт альдегид кислота+ + = 77 0
 
M спирт спирт M альдегид альдегид
M кислота кисло





+ та) , ,= 77 0
 ( ) ( ) ( ) , .14 32 14 30 3 14 46 77 0n x n x n x+ + + Ч Ч + + Ч =  (*)
При добавлении гидрокарбоната выделяется газ — это СО2. А с ги-
дрокарбонатом реагирует только кислота:






2 1 3 2 1 2 2+ ++ = + + 












Подставляя найденное значение х в уравнение (*), находим, что 
n = 2. Следовательно, неизвестный спирт — пропиловый, альдегид — 
пропаналь, а кислота — пропановая. Найдем массовые доли спирта 
и альдегида в смеси, а массовую долю кислоты найдем как разность 





















14 2 32 0 25
77 0
0 1948 19 48
) ,
,























14 2 30 3 0 25
77 0
0 5649 56 49
1 0 2403 24
( , %);
( ) ( ) ( ) , ( ,w w wкислота спирт альдегид= - - = 03%).
Ответ: ω (пропилового спирта) = 19,48 %, ω (пропаналя) = 56,49 %, 
ω (пропановой кислоты) = 24,03 %.
45. Имеем неизвестный сульфид MeS, пусть молярная масса неиз-
вестного металла равна М г/моль, а количество сульфида — х моль. За-
пишем уравнение реакции окисления сульфида, при этом учтем, что 
при окислении элемент, обладающий несколькими степенями окис-
ления, как правило, переходит в высшую степень окисления, а суль-
фид-ион окисляется до оксида серы (IV):




2MeS O Me O SO




Изначально замкнутый реактор содержал 0,45 моль кислорода, 
а после окисления в газовой атмосфере содержится 0,45–1,75x + x = 
= 0,45–0,75х моль газов.
Давление в реакторе пропорционально количеству вещества. 



























( ) ( )
,
, ,
, 0 2, моль .
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0 2 52 .
Такой молярной массой обладает хром. Таким образом, при окис-
лении образовались оксиды Cr2O3 и SO2.
Ответ: оксид хрома (III) и оксид серы (IV).
46. Решение такого типа задач является достаточно трудным. Для 
того чтобы прийти к нужному результату, необходимо ввести новую 
переменную, не оговоренную в задаче.
Переменными в данной задаче будет не только количество ве-
ществ, но и масса веществ.
Проанализируем первое предложение задачи. В тексте не указы-
вается, какая масса раствора азотной кислоты была взята, а также ка-
кая масса соли содержалась в растворе. Имея в распоряжении толь-
ко концентрацию раствора, введем новые переменные: х = m (соли), 
y = m (воды), тогда, учитывая, что масса раствора равна массе раство-


















Все дальнейшие вычисления будем приводить к тому, чтобы пе-
ременные выражались через х:
 x x y y x x= + Ю =
-






, .  (*)
Выражение (*) не указывает точную массу воды и кислоты в рас-
творе, но показывает их соотношение.




Ag HNO AgNO NO H O
моль моль моль мольn n n n
+ = +  +2 3
2
3 2 2 .
Введем параметр n, который указывает, какое количество сере-
бра было растворено в растворе. Пусть в растворе растворили n моль 
серебра, тогда азотной кислоты израсходовалось в два раза больше, 
при этом образовалось n моль нитрата серебра и выделилось n моль 
оксида азота (IV).
Рассчитаем массу азотной кислоты, оставшуюся в растворе по-
сле реакции:
ў = - ў = - Ч Чm m m x n( ) ( ) .HNO HNO3 3 2 63
Рассчитаем массу образовавшегося раствора, при этом учтем мас-
су добавленного серебра и массу выделившегося газа:
ў = + + - =
= + + - = + +
m m m m m
x y n n x y n
( ) ( ) ( ) ( ) ( )рра HNO H O Ag NO23 2
108 46 62 .

















0 46  (**)
Зная, что y = 0,877х, выразим n через x:
x n x y n
x n x x
- = + + Ч
- = + Ч + Ч
126 0 46 0 46 62 0 46
126 0 46 0 46 0 887 62 0
, , , ,
, , , ,46




, .= Ч -
Теперь проведем вычисления для меди, введя параметр m (коли-
чество вещества меди, вступившей в реакцию):
Cu HNO Cu NO NO H O
моль моль моль мольm m m m
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Масса кислоты после растворения меди:
ўў = - ў - ўў =
= - Ч Ч - Ч Ч = - -
m m m m
x n m x n
( ) ( ) ( )HNO HNO HNO3 3 3
2 63 4 63 126 252m.
Масса полученного раствора:
ўў = ў + - =
= + + + - Ч = + +
m m m m
x y n m m x у n
( ) ( ) ( ) ( )рра рра Cu NO2
62 64 2 46 62 - 28m.
















0 39  (***)
Выразим m через х, заменяя n на х и у на х:
x n m x y n m- - = + + -126 252 0 39 0 39 62 28, , ,
x x m x x x m- Ч Ч - = + Ч + Ч Ч -- -126 8 54 10 252 0 39 0 39 0 887 62 8 54 10 284 4, , , , , ,
m x= Ч -5 63 10 4, .
После того как все переменные выразили через х, рассчитаем мас-
совые доли солей в конечном растворе.
Масса нитрата серебра, образовавшегося после растворения сере-
бра в азотной кислоте, равна
m n( ) ( ) ( ) .AgNO M AgNO AgNO3 3 3 170= =n
Масса нитрата меди равна
m m( ( ) ) ( ( ) ) ( ( ) ) , .Cu NO M Cu NO Cu NO3 2 3 2 3 2 187 5= =n
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Рассчитываем массовую долю солей в конечном растворе, выра-















x y n m
3 170
62 28




















x y n m
( , %).5 38
Точные значения массовых долей солей равны 7,46 % и 5,37 %. Как 
видно из расчетов, промежуточные вычисления вносят несуществен-
ную ошибку в результаты ответа.
Ответ: ω (AgNO3) = 7,55 %, ω (Cu (NO3)2) = 5,38 %.
47. В задаче необходимо найти массовые доли солей в исходной 
смеси, но общая масса смеси неизвестна. Поэтому при решении вве-
дем следующие переменные: х — количество вещества KBr, у — ко-
личество вещества KI. Кроме того, введем параметр a — масса смеси. 
Тогда необходимо найти, чему равны выражения






 m m m( ) ( ) ,KBr KI смеси+ =
 MKBr KBr M KI KI смеси( ) ( ) ( ) ( ) ,n n+ =m
 119 166x y a+ = .  (*)
После того как через раствор пропустили бром, прошла химиче-
ская реакция
2 22 2KI Br KBr I
моль мольу у
+ = +  .
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Так как количество образовавшегося бромида калия равно коли-
честву иодида калия, то составим уравнение, введя новый параметр b, 
означающий уменьшение массы смеси:
 m m a b( ) ( ) ,KBr KBr после реакц+ = -
 MKBr KBr M KBr KBrпосле реакц после реакц( ) ( ) ( ) ( ) ,n n+ = -a b
 119 119x y a b+ = - .  (**)
Аналогично записывая реакции, происходящие при пропускании 
хлора (составьте сами), получим третье уравнение:
 m m a b( ) ( ) ,KCl KCl+ = - 2
 MKCl KCl M KCl KCl( ) ( ) ( ) ( ) ,n n+ = -a b2
 74 5 74 5 2, , .x y a b+ = -  (***)
Имеем систему трех уравнений:
119 166
119 119
74 5 74 5 2
x y a
x y a b












Система содержит три уравнения и четыре неизвестные. Это зна-
чит, что три неизвестные можно выразить через четвертую.
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Сумма массовых долей в исходной смеси должна быть равна еди-
нице, проверим это условие:
w w( ) ( ) , ,KJ KBr+ = + =0 9613 0 0387 1 .
Так как проверка верна, система решена правильно.
Ответ: ω (KJ) = 96,13 %, ω (KBr) = 3,87 %.
48. Напишем в условном виде уравнения реакций полного окис-
ления одноатомного спирта и его симметричного эфира, учтя, что 
одноатомный спирт можно записать как CnH2n+1OH, что равносиль-
но CnH2n+2O, и симметричный эфир как CnH2n+1–O–CnH2n+1, что рав-
носильно C2nH4n+2 О:
C H O O CO H O





2 2 2 2
2 4 2 2 2
1 5 1
3 2 2 1
+
+
+ ® + +
+ ® + +
, ( ) ,
( ) 2O.
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где n — количество атомов углерода в простом спирте. Составим си-
стему уравнения, описывающую начальные и конечные условия. На-
чальные условия — масса исходной смеси. Так как масса спирта и эфи-
ра отдельно не известна, то необходимо вводить новые переменные: 
пусть х (моль) — количество спирта, у — количество эфира. Конечное 
условие указывает на то, что в ходе реакции образовалось 12 г воды. 
Для составления второго уравнения необходимо учитывать коэффи-
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( ) ( ) .
спирта эфира
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x n n y n n
x n y n
( ) ( ) ,
( ) ( )
12 2 2 16 2 12 4 2 16 10
1 18 2 1 18 12
+ + + + Ч + + + =





x n y n
x n y n
( ) ( ) ,
( ) ( ) .
14 18 28 18 10
1 18 2 1 18 12
+ + + =





Система имеет два уравнения и три переменные, это значит, что 
две неизвестные можно выразить через третью. На первый взгляд мо-
жет показаться, что систему достаточно легко решить, однако это мо-
жет доставить определенные трудности (попробуйте сами). Данная 
задача в разделе алгебры является параметрической. Решение такой 
задачи лежит через условие того, что необходимо найти такое поло-
жительное целое n, при котором х и у больше нуля.
Используем синтетический метод. Допустим, что в начальной сме-



























= Ю + = + Ю =
( )
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= Ю + = + Ю =
( )
( ) , .
Естественно, что эфир, в котором содержится 1,5 атомов углеро-
да, не существует, но найденные значения необходимы для того, что-
бы установить количественный состав смеси. Если чистый спирт со-
держит в своем составе 3 атома углерода, а чистый эфир — 1,5 атомов, 
то получается, что смесь содержит спирт, в котором атомов углерода 
равно 2, т. е. это этиловый спирт, соответственно эфир — диэтиловый. 
Тот же результат может быть получен прямым решением системы (*).

















По физическому смыслу количество вещества не может быть от-











































Т. е. n = 2.
Теперь, подставляя n = 2 в систему (*) и решая ее, получаем, что 
масса спирта равна 3,833 г, диэтилового эфира — 6,167 г.
Ответ: m (этиловый спирт) = 3,833 г, m (диэтиловый эфир) = 6,167 г.
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49. Эта задача решается так же, как и предыдущая. Единственное 
отличие состоит в том, что величина n принимает два целочислен-
ных решения: n = 5 и n = 6. Соответственно задача будет иметь два 
решения.
Ответ: φ (С5 Н12) = 33, 3 % или φ (С6 Н14) = 83,3 %.





Me H O MeOH H






Примем, что молярная масса Ме равна М г/моль, и количество ве-









Me H O MeOH H














( ) ( ) , ,











MMe Me MMe O Me O
MMeOH MeOH
( ) ( ) ( ) ( ) , ,
( ) ( ) , .







2 2 1 4
1 79
 
2 2 16 1 4










( ) , ,
( ) ( ) , .
 (*)
Система имеет три неизвестные и два уравнения. Поэтому выра-
зим х и y через М. Из первого уравнения системы имеем:
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2 2 16 1 4 0 7 8
0 7 8
M M M M
M
M
x y x y x
y y
+ + = Ю = - + Ю =
- -
( ) , , ( )
,
.  (**)
Полученное выражение подставим во второе уравнение системы (*):
 2 17 2 17 1 79 2 2
1 79
17




+ + + = Ю + =
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Подставим в последнюю систему уравнения (***) и (****) и уч-
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Общее решение системы неравенств является 24,3 < M < 61,0. Это-
му условию удовлетворяет только калий (Ме = К, М = 39). Подста-








0 39 24 31
16 17
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16 39 39 17
0
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Проверим верность решения. По условию задачи масса смеси рав-
на 1,4 г, т. е.:
m m( ) ( ) , ( ) ( ) ( ) ( ) , ,K K O K M K K O M K O+ = Ю Ч + Ч =2 2 21 4 1 4n n
2 39 2 39 16 1 4x yЧ + Ч Ч + =( ) , ,
78 0 0064 94 0 0096 1 4Ч + Ч =, , , ,
1 4016 1 4, , , .» верно
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2 0 0064 39
1 4








Данную задачу можно решить по-другому, если в качестве неиз-
вестных взять массу металла (х, г) и его молярную массу (М г/моль). 
Запишем первое условие задачи, выразив массу оксида металла через 
массу металла (х, г) и массу их смеси (1,4 г):
m m m х( ) ( ) , ( ) , .Me Me O Me O+ = Ю = -2 21 4 1 4
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Теперь рассчитаем количество вещества и массу образовавшейся 
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М М






























0 39 24 3
8 17






Определим М, полагая, что масса металла положительная величи-
на, но не превышает 1,4 г (поскольку в смеси присутствует еще оксид):
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0 1 4
0 39 24 3
8 17
0
0 39 24 3
8 17
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Решение этих двух неравенств приводит к 24,3 < M < 61,0, т. е. неиз-
вестный металл — К, а М = 39 г/моль.





0 39 39 39 24 3
8 39 17
0 5
, ( , )
( )
, .г
Массовая доля К в его смеси с К2О равна:
v( )
( )
( ) ( )
,
,










0 357 35 7
Ответ: v( ) , %.K = 35 7
Отметим, что первый способ является более правильным, посколь-
ку он позволяет вычислить требуемые величины и сделать проверку, 
показывающую корректность вычислений. В случае второго способа 
существует вероятность сделать ошибку при невнимательном выво-
де уравнений и неравенств. Кроме того, для второго способа часть 
операций сознательно опущена. Например, решение неравенства 
0 39 24 3
8 17
1 4







<  может доставить определенные трудности, по-
скольку необходимо сначала раскрыть скобки, перенести все члены 
неравенства в одну часть, а потом квадратный многочлен представить 
вновь в виде произведения (ax + b) (cx + d) < 0. В целом объем рас-
суждений по первому и второму способу примерно одинаков. Эта за-
дача интересна тем, что она является комплексной, для которой необ-
ходимо: 1) ввести требуемые параметры или искомые величины, 
2) решить систему уравнений, 3) проанализировать квадратное урав-
нение и 4) решить неравенства.
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3 способ является самым простым и состоит в рассмотрении пре-
дельных случаев.
За основу можно взять систему уравнений (*), полученную в пер-
вом способе.
2 2 16 1 4










( ) , ,
( ) ( ) , .
Пусть х = 0 моль (т. е. в смеси отсутствует металл), тогда эта систе-
ма приобретает вид:
( ) , ,
( ) , .
2 16 1 4










Она содержит два уравнения и два неизвестных. Решая ее, полу-
чаем, что М = 24,3 г/моль.
Теперь полагая, что y = 0 (в смеси отсутствует оксид), получим:
2 1 4











( ) , .
Решая эту систему, получим М = 61 г/моль. Поскольку при пере-
ходе от чистого металла к чистому оксиду молярная масса Ме изменя-
ется с 24,3 до 61 г/моль, то в смеси присутствует щелочно-земельный 
металл с промежуточной молярной массой. Единственное решение — 
это калий. Далее необходимо М = 39 подставить в систему (*) и решить 
ее, после чего определить массовую долю металла в смеси.
Несмотря на то, что 3 способ является наиболее простым, его ис-
пользование следует сопроводить хорошим обоснованием.
51. Условие данной задачи является неполным. В нем требует-
ся найти неизвестный металл. Обозначим молярную массу оксида 
металла MeO за a г/моль, тогда молярная масса металла будет рав-
на (а–16) г/моль, а молярная масса сульфата — (а+80) г/моль. За-
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пишем краткое уравнение реакции, описывающее получение окси-
да из сульфата:
MeSO MeO4 ® + ...
Из уравнения видно, что














По условию задачи количество исходного сульфата равно 1 моль, 
а масса получившегося оксида — х г. Подставим известные значения:
 1= Ю =
x
a
x a . (**)
Таким образом, мы получили, что масса оксида численно равна 
молярной массе этого же оксида. Если бы мы условились обозначать 
за а молярную массу металла Ме, то к такому выводу мы бы не приш-




















Последний раз используя формулу (*) и принимая во внимание 














Нами выведено два уравнения, содержащие две неизвестные вели-






















Один из способов решения данной системы следующий:


























Подставим это выражение в любое уравнение системы (в данном 
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Выведем уравнение из полученного равенства:
y y y y yЧ = Ч + Ю - - =2 2 3 220 1600 20 32000 0( ) .
Нами получено кубическое уравнение. Решим его методом подбо-
ра. Заметим, что свободный член уравнения является числом, крат-
ным 10, 100 и 1000. Это наводит на мысль о том, что один из корней 
уравнения также должен быть кратен 10.
Предположим, что y = 10, тогда 10 3–20·10 2–32000 = –33000 < 0, 
не подходит. Если у = 20, получим 20 3–20·20 2–32000 = –32000 < 0, 
не подходит. Если y = 30, то 30 3–20·30 2–32000 = –23000 < 0, не под-
ходит. Если у = 40, то 40 3–20·40 2–32000 = 0 подходит.
Для нахождения остальных корней уравнения разделим кубиче-
ское уравнение на (y–40). Результат деления приводит к выражению 
y 2+20y+800.
Далее разложим кубическое уравнение на множители и получим:
(у — 40)· (у 2 + 20у + 800) = 0.
Определим остальные корни кубического уравнения, приравни-
вая второй множитель к нулю и решая его как квадратное уравнение:
у 2 + 20у + 800 = 0.
y1 2
210 10 800, = - ± - .
Видно, что дискриминант этого квадратного уравнения отрицате-
лен, следовательно, оно не имеет вещественных корней. Единствен-










Молярная масса металла равна (80–16) = 64 г/моль — металл, об-
ладающий близкой молярной массой, — медь. Следовательно, неиз-




52. Задача очень похожа на предыдущую. Однако она имеет более 
простое решение. Пусть молярная масса неизвестного металла Ме 
равна М г/моль, тогда запишем реакцию электролиза расплава MeBr2:
MeBr Me Br2 2= + .
На катоде осаждается металл, а на аноде — выделяется молеку-
лярный бром.
Так как из 1 моль бромида получается 1 моль металла (согласно 
стехиометрическим коэффициентам реакции), то


































и подставим все известные данные:
x y x y






Наконец, используем уравнение (*) для третьего условия задачи:
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Из первого и третьего уравнений системы выразим х и у через М 
и подставим найденные выражения во второе уравнение:










= Ю = +
160



























Для определения М необязательно раскрывать скобки, так как 


























ч = Ю +




0 2 0 2 160 40
2
2, , , ( ) .
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Таким образом, неизвестный металл — кальций, а неизвестный 
бромид — бромид кальция.
Ответ: CaBr2.
53. Пусть молярная масса неизвестного Ме — М г/моль, а его сте-
пень окисления в нитрате — n моль. Запишем схематически реакцию 






Определим количества металла и его нитрата и приравняем их (со-
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Избавляясь от дробей, получаем квадратное уравнение. Решим 
его относительно М:
M M2 41 89 620 0+ - =, ,n
M12
220 945 20 945 620, , , .= - ± + n
Определим неизвестный металл методом перебора, принимая 
во внимание только положительные значения М.
При n = 1 M = 4,8 — не имеет физического смысла.
При n = 2 М = 20 — не имеет физического смысла.
189
12. Математические способы решений химических задач 
При n = 3 М = 27 — Al. Подходит, поскольку этот металл обладает 
устойчивой степенью окисления +3 в своих соединениях.
Ответ: Al (NO3)3.
54. Примем величину, которую требуется найти, за х (ω (HHal) = x). 
Помимо этого обозначим массу начального раствора за а г, а моляр-
ную массу Hal за H. Тогда
m m ax( ) ( ) ( ) .HHal раствора HHal г= Ч =w
Определим количество вещества кислоты и составим реакцию, опи-















2HHal Me O MeHal H O
HHal HHal HHaln n n( ) ( ) ( )
.+ = +
Для того чтобы найти массовую долю неизвестной соли в конеч-
ном растворе, необходимо найти массу MeHal и массу раствора, ко-
торая увеличивается при добавлении Me2O. Примем, что молярная 
масса Me равна М и рассчитаем массы оксида и соли:
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Масса конечного раствора равна:
m m m a
ax
к нраствора раствора Me O H














































































+ + +1 8x
Здесь проведено два сокращения числителя и знаменателя дроби: 
сначала на а ≠ 0, а потом на 1/(Н+1) ≠ 0.
По условию задачи массовая доля соли в конечном растворе рав-
на массовой доле кислоты в начальном растворе, т. е.
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Целесообразно продолжить решение задачи методом подбора, т. е. 
путем варьирования молярной массы неизвестного щелочного металла.
Если Мe — Li, то М = 8, а х = 6/15 = 0,40 (40 %).
Если Мe — Na, то М = 23, а х = 22/31 = 0,7090 (70,9 %).
Если Мe — K, то М = 39, а х = 38/47 = 0,8090 (80,9 %).
Для выбора верного решения требуются теоретические знания.
В случае Li2O массовая доля кислоты и галогенида лития состав-
ляет 40 %. Этим условиям удовлетворяют HCl, HBr и HI, поскольку 
191
12. Математические способы решений химических задач 
их максимальная массовая доля в воде (при н. у.) составляет пример-
но 42, 69 и 57 %, а их солей — 45, 59 и 60 % соответственно. Фторо-
водородная кислота не подходит, так как LiF обладает сравнительно 
низкой растворимостью и выпадает в осадок. По тем же причинам 
можно отбросить Na2O и K2O, поскольку для них массовая доля кис-
лоты становится равной приблизительно 71 и 81 %, что недостижи-
мо для соляной, бромной и иодоводородной кислот и соответству-
ющих солей.
Ответ: ω (HHal) = 40 %, возможные варианты соли — LiCl, LiBr 
или LiI.
55. Введем следующие переменные: х — масса первого раствора, 
у — масса второго раствора и z — массовая доля воды в конечном 
растворе. Тогда определим массу воды в первом и втором растворе:
m m х1 2 1 1 2 0 88( ) ( ) ( ) , ,H O раствора H O= Ч =w
m m у2 2 2 2 2 0 70( ) ( ) ( ) , .H O раствора H O= Ч =w
Определим массу воды в конечном растворе, полагая, что масса 
раствора равна х+у, а массовая доля воды — z г:
m m х у zк к кH O раствора H O( ) ( ) ( ) ( ) .2 2= Ч = + Чw
Теперь можно составить баланс по воде:
m m m1 2 2 2 2( ) ( ) ( ),H O H O H Oк+ =
0 88 0 70, , ( ) .х у х у z+ = + Ч











Избавимся от неизвестной величины у второго слагаемого числи-
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Определим, в каких пределах может находиться значение дроби 
х/(х+у) из условия задачи. Первое условие соответствует неравенству 






+ > Ч + >0 18 0 7 0 18 0 5 0 7 0 79 79, , ; , , , ; , ( %).
Из второго условия вытекает, что масса растворенного вещества 
второго раствора больше, чем первого:
m m2 1( . .) ( . .),р в рв>
m m2 2 2 1 1 21 1( ) ( ( )) ( ) ( ( )),раствора Н О раствора Н ОЧ - > Ч -w w
у х у xЧ - > Ч - Ю >( , ) ( , ) , .1 0 70 1 0 88 0 4
Подставляя крайнее значение у = 0,4х, получим, что дробь х/(х+у) 
равна 1/(1+0,4)=0,714. Возвращаясь к неравенству, получаем, что 






+ < Ч + <0 18 0 7 0 18 0 714 0 7 0 829 82 9, , ; , , , ; , ( , %).
Таким образом, концентрация соли в конечном растворе может 
составлять любое значение между 79,0 % и 82,9 %.
Ответ: 79,0 % < ω (Н2 О) < 82,9 %.
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56. Задачи на растворимость проще всего решать по балансу основ-
ного вещества. Выпадение соли происходит при достижении условия 
насыщенности раствора, что соответствует максимально возможной 
массовой доле соли. Поскольку из начального раствора не выпадало 
никаких осадков, то массовая доля соли в нем ниже, чем в насыщен-
ном. Пусть х — массовая доля соли в начальном растворе, а у — мас-
совая доля этой же соли в насыщенном. Очевидно, что у > х. Введем 
еще одну переменную — массу начального раствора — m. Тогда в на-
чальном растворе содержится соль массой:
m m mx1 1 1( ) ( ) ( ) .соли раствора соли= Ч =w
После выпарки воды и выпадения осадка масса второго раство-
ра уменьшилась на (56+4) г, тогда масса соли в конечном (насыщен-
ном) растворе равна:
m m2 2 2( ) ( ) ( ),соли раствора соли= Чw
m m m m
m
2 1 1 2 1 2
56
( ) ( ( ) ( ) ( )) ( )
(




После первой выпарки баланс по соли имеет следующий вид:
 m m m1 2 1( ) ( ) ( ),соли соли осадка= +
 mx m y= - +( ) .60 4  (*)
После последующего удаления воды массой 37 г из насыщенно-
го раствора выпадает еще 3 г соли, при этом конечный раствор так-
же является насыщенным. Масса соли в конечном растворе равна:
m m m m
m
3 1 2 2 2 360( ) ( ( ) ( ) ( )) ( )
(
соли раствора H O осадка соли= - - - Ч =
=
w
- - -60 37 3) .y
Тогда составим второй баланс по соли:
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 m m m2 3 2( ) ( ) ( ),соли соли осадка= +
 ( ) ( ) .m y m y- = - +60 100 3  (**)
Соберем уравнения (*) и (**) в систему:
mx m y
m y m y
= - +





( ) ( ) .
60 4
60 100 3
Решим систему относительно х и у. Из второго уравнения этой си-
стемы имеем:
( ) ( ) , .m y m y y y- = - + Ю = Ю =60 100 3 40 3 0 075
Это означает, что массовая доля соли в насыщенном растворе рав-
на 7,5 %. Подставим найденное значение в первое уравнение систе-
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.60 0 075 4
0 075 4 5 4
0 075
0 5
Это уравнение неопределенное и имеет бесконечное количество 
решений. Для того чтобы определить массовую долю соли в началь-
ном растворе необходимо привлечь дополнительные данные. Из урав-
нения (**) можно определить, что выражение (m–100) должно быть 



























С другой стороны, массовая доля соли в насыщенном растворе 
больше, чем в исходном, т. е. y > х. Рассматривая вторую систему урав-
нений, определим, что:
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0 075 7 5
, ,
.
, ( , %).
Таким образом, массовая доля соли в начальном растворе нахо-
дится в интервале 7 % < х < 7,5 %.
Ответ: 7 % < ω (соли) < 7,5 %.
57. Запишем формулу алкана СnH2n+2 и уравнение его сжигания:
C H O CO H On n n n n2 2 2 2 21 5 0 5 1+ + + = + +( , , ) ( ) .
Рассчитаем количество углекислого газа по известным данным ис-
ходного вещества:
 n n( ) ( )
( ) ,
,





2 2 0 224
22 4




n n  (*)
Очевидно, что полученный при сжигании оксид углерода реаги-
рует с известковой водой. Для начала рассчитаем массу и количество 
гидроксида кальция. Поскольку концентрация Са (ОН)2 в растворе 
составляет 0,148 %, то это означает, что раствор является сильно раз-
бавленным и поэтому его плотность можно считать близкой к плот-
ности воды, т. е. 1 г/мл:
m m
V
( ( ) ) ( ) ( ( ) )
( ) ( )
Ca OH раствора Ca OH
раствора раствора
2 2= Ч =
= Ч
w
r Чw( ( ) ),Ca OH 2
m( ( ) ) , , .Ca OH г2 1000 1 0 00148 1 48= Ч Ч =
n( ( ) )
( ( ) )










0 02= = =
m
По тексту задачи не понятно, что взято в избытке, а что в недостат-
ке. Поэтому рассмотрим два этих варианта. Учтем также, что количе-
ство выпавшего осадка (СаСО3) составляет 0,01 моль.
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Если гидроксид кальция взят в недостатке, то при его взаимодей-
ствии с СО2 образуется сначала карбонат кальция, а затем гидрокар-
бонат кальция, который растворим в воде:
 Ca OH CO CaCO H O( ) ,2 2 3 2+ = +  (**)
 CaCO H O CO Ca HCO3 2 2 3 2+ + = ( ) .
Причем по первой реакции на образование карбоната кальция за-
трачивается 0,02 моль гидроксида и СО2, а по второй реакции на фор-
мирование 0,01 гидрокарбоната затрачивается по 0,01 моль карбоната 
и дополнительного количества СО2. Итого общее количество затра-
ченного СО2 равно 0,03 моль. Подставляя это выражение в (*), полу-
чаем, что n = 3 (пропан).
Если гидроксид кальция взят в избытке, то образуется только кар-
бонат кальция по уравнению (**). Для получения 0,01 моль карбоната 
требуется 0,01 моль СО2. Подставляем это значение в (*) и получаем, что 
n = 1 (метан). Таким образом, этой задаче удовлетворяет два решения.
Ответ: СН4 или С3 Н8.
58. Данное условие относится к тому пласту задач, в которых воз-
можно два варианта решения.
1) Если металл обладает большей активностью, чем железо, 
то в процессе выдерживания пластинки в растворе происходит ча-
стичное растворение металла с одновременным осаждением железа 
на пластинку (например, FeSO4+Zn=ZnSO4+Fe). Изменение массы 
пластинки определяется количеством растворенного неизвестного ме-
талла и количеством осажденного на нее железа. В этом случае урав-
нение реакции можно представить следующим образом:
6 2 3
6
2 4 3 2 4Me Fe SO Fe Me SO
моль моль моль мольx xn xn
n
x
n n+ = +( ) ( ) .
Здесь введены следующие обозначения: молярная масса неизвест-
ного Ме равна М, степень окисления металла в нитрате — n, а количе-
ство прореагировавшего металла — 6х (согласно уравнению реакции).
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В задаче оговорено лишь два условия — отношение массовых до-
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n=   (*)
 Dm m mпластин Fe Me. ( ) ( ).= -  (**)
Отношение массовых долей различных соединений в растворе оз-
начает такое же отношение их массы:
w
w
( ( ) )
( ( ) )
( ( ) )













Очевидно, что масса сульфата железа (III) равна
m m m
m
( ( ) ) ( ( ) ) ( ( ) )
(
. .Fe SO Fe SO Fe SOначальн прореаг2 4 3 2 4 3 2 4 3= - =
= Fe SO Fe SO M Fe SOначальн прореаг прореа2 4 3 2 4 3 2 4 3( ) ) ( ( ) ) ( ( ) ). .- n г.
, .
=
= -61 61 400nx
Массу полученного сульфата металла, согласно уравнению хими-
ческой реакции, можно найти как
m x nn n n( ( ) ) ( ( ) ) ( ( ) ) ( ).Me SO Me SO MMe SO M2 4 2 4 2 4 3 2 96= Ч = +n
Подставим эти выражения в уравнение (*) и распишем также мо-
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Заменим массы металлов на их молярные массы и количество ве-





Fe M Fe Me MMe
. ( ) ( ) ,
( ) ( ) ( ) ( ) ,
= - =






6 4x Ч =M .
Подставим х (***) в последнее выражение:
2 56
61 6 400
3 2 96 400
6
61 6 400
3 2 96 4002 2 2 2
n





















96 3080 2304 44160 0
48 1540 48 1540
+ + + - =




n n 2304 441602n n+ .
Естественно, решение следует искать среди положительных М. 
Тогда, задавая n от 1 до 3, можно убедиться, что единственное верное 
решение реализуется при n = 2, тогда M = 24 — Mg.
2) Если металл обладает меньшей активностью, то происходит 
его растворение (например, Cu+Fe2 (SO4)3 = CuSO4+2FeSO4) в рас-
творе соли 3-валентного железа, тогда изменение массы пластинки 
будет определяться лишь количеством растворенного металла. По-
лагая, что молярная масса неизвестного Ме равна М, степень окис-
ления металла в нитрате — n, а количество прореагировавшего ме-
талла — 4х, получим:
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Me Fe SO FeSO Me SO
моль моль моль моx nx nx
n
x
n n+ = +( ) ( )
ль
.
В этом случае имеем:
w
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Решение последнего уравнения относительно М не дает адекват-
ных значений М при вариации n от 1 до 3. Это означает, что второй 
вариант не реализуется по условию задачи. Поэтому в раствор была 
погружена магниевая пластинка.
Ответ: магний.
59. Составим уравнения реакции, оговоренные в задаче:
Co O H Co H O

















здесь использованы следующие обозначения: х — количество оксида 
трехвалентного железа, у — количество оксида трехвалентного метал-
ла, Ме — неизвестный металл с молярной массой М. Как и в преды-
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166 2 48 9 9
2 59 2 7 02




Система содержит три неизвестных величины и два уравнения. 
Это означает, что две из них можно выразить через третью. Из пер-
вого уравнения системы имеем:
 x y x
y
Ч + + = Ю =
- +
166 2 48 9 9







Подставляем найденное х в другое уравнение системы:
 118 2 7 02 118
9 9 2 48
166























48 59 48M M
 (**)
Из уравнения (**) вытекает очень важная особенность: посколь-









> Ю Ч - > Ю <
M
M M   (***)
Это значит, что молярная масса неизвестного металла меньше мо-
лярной массы кобальта. Подставим найденное у (**) в (*):
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получим, что 59 < M, M > 59,21.
























Общим решением является М < 59. Рассмотрим, какие элементы 
могут подходить. Из 25 элементов, обладающих меньшей молярной 
массой, чем кобальт, условию задачи соответствуют железо (Fe2O3), 
хром (Cr2O3), скандий (Sc2O3) и алюминий (Al2O3). Однако не все они 
подходят, так как восстановление оксида скандия водородом практи-
чески не реализуется, а алюминий не является 3d-элементом. Таким 
образом, ответом является хром или железо.
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0 1595 15 95
Таким образом, задача имеет два решения.
Ответ: 6,35 %, если Me = Cr или 15,95 %, если Ме = Fe.
60. Один из способов решения такой задачи следующий:
Проведем замены: обозначим молярную массу неизвестного ме-
талла Ме как М, а его степень окисления в нитрате за х (параметр под-
бора), тогда химическую формулу исходной соли запишем как 
Мe NO( )3 x .
Для приготовления 8 %-го раствора этой соли массой 100 г было 
взято
m mx x( ( ) ) ( ) ( ( ) ) ,Мe NO Мe NO г3 3 100 0 08 8= Ч = Ч =рра w  соли.
При электролизе на катоде выделяется металл, так как его потен-
циал положительный, тогда как на аноде выделяется кислород, а в рас-
творе накапливается азотная кислота:
 Мe NO Н О Me O HNO( )3 2 2 32 4x
х x
x+ = Ї +  + . (*)
Уменьшение массы раствора связано с осаждением металла на ка-
тоде и выделением газа на аноде. Тогда сумма масс металла и кисло-
рода дает уменьшение массы раствора, т. е.
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m m( ) ( ) , ,Me O г+ = - =2 100 57 43 42 57 .
Очевидно, что такое большое уменьшение массы раствора не мог-
ло быть вызвано только электролизом 8 г соли, к тому же в тексте за-
дачи сказано, что в результате электролиза выделилась смесь газов. 
Значит, после электролиза соли нитрата металла частично разложи-
лась вода по уравнению реакции:
2 22 2 2Н О Н О=  +  .
Пусть электролизу подверглось 2z моль воды, тогда выделилось 
2z моль водорода и z моль кислорода. Составим систему уравнений, 
описывающую условия выделения газов и уменьшения массы рас-
твора. Первое уравнение будет учитывать количество выделивших-
ся газов как при электролизе нитрата металла по уравнению (*), так 
и при электролизе воды. По уравнению (*) найдем количество кис-
лорода. По уравнению реакции при электролизе 1 моль нитрата ме-
талла выделяется х/4 моль кислорода, по условию задачи количество 
вещества нитрата металла равно:
n( ( ) )
( ( ) )
( ( ) ) ( )
Мe NO
Мe NO



























Сумма моль выделившихся газов равна
n n n n= + + =( ) ( ) ( )O O H




























+ = , . (**)
Теперь составим второе уравнение системы, в котором учтем 
уменьшение массы раствора за счет осаждения металла, выделение 
кислорода при электролизе нитрата, а также разложение воды при 
последующем электролизе:
По уравнению реакции (*) количество металла, выделившегося 
на катоде, равно:







тогда его масса равна:
m
x













( ) ( ) ( )O O M O











Масса разложившейся воды при электролизе
m z z( ) ( ) ( ) .Н О Н О MН О2 2 2 18 18= Ч = Ч =n
Тогда второе уравнение выглядит как
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Решить такую систему не просто, однако возможно. Основная 
сложность такой задачи заключается в том, что составленная систе-
ма имеет одно уравнение, учитывающее количество веществ, а дру-
гое — их массу. Переход от υ к m одного и того же вещества происхо-
дит через молярную массу компонентов, которая выражается через 
неизвестные М и х.
Решим систему уравнений.








































Умножим числитель и знаменатель на M+62x:



















































Данное уравнение легко решить, умножив левую и правую части 
уравнения на (М+62х). Приходим к простому выражению:
 М = 100,5х. (****)
Теперь, варьируя х (степень окисления металла в нитрате), най-
дем М:
Если х = 1, то М = 100,5. Рутений — не подходит, так как ему 
не свойственна такая степень окисления.
Если х = 2, то М = 201 — это ртуть. Подходит, так как ей свойствен-
на такая степень окисления.
Если n = 3, то М = 301,5 — элемента с такой атомной массой не су-
ществует.
Таким образом, электролизу подвергался нитрат ртути (II).
Данную задачу можно решить другим способом.
Составим систему из четырех уравнений.
Первое уравнение характеризует количество выделившихся газов, 
при этом оно сразу учитывает как выделение кислорода при элек-
тролизе соли, так и выделение кислорода и водорода при электро-
лизе воды:
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 е =
е




( ) ( ) ,O H O . (1)
Второе уравнение описывает математический баланс между чис-
лами электронов, протекших через анод (выделение кислорода) и ка-
тод (выделение металла и водорода):
 4 22 2n n n( ) ( ) ( )О Н О Me= + Чх , (2)
где х — степень окисления металла.
Третье уравнение показывает массу уменьшения раствора за счет 
выделения газов и осаждения на катоде металла:
 100 57 43 2 2 2 2- = Ч + Ч + Ч, ( ) ( ) ( ) ( ) ( ) ( ),M Me Me M O O MH Hn n n
 42 57 32 22 2, ( ) ( ) ( ).= Ч + +M Me O Hn n n  (3)
Наконец, последнее уравнение выражает связь между массой неиз-
вестной соли с ее молярной массой и количеством:
m n n n n( ( ) ) ( ( ) ) ( ( ) ) ( ( ) ) ( ),Me NO MMe NO Me NO MMe NO Me3 3 3 3= Ч = Чn n
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Решая относительно М и х эту систему, получим выражение (****).
Ответ: нитрат ртути Hg (NO3)2.
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Константы диссоциации слабых электролитов (при t = 25 °C)
Вещество Кд Вещество Кд
HCOOH K = 1,77 · 10–4 H3PO4 K1 = 7,5 · 10–3
CH3COOH K = K = 1,75 · 10–5 K2 = 6,31 · 10–8
HCN K =7,9 · 10–10 K3 = 1,3 · 10–12
H2CO3 K1 = 4,45 · 10–7 HAlO2 K = 6 · 10–13
K2= 4,8 · 10–11 H3BO3 K1 = 5,8 · 10–10
HF K = 6,61 · 10–4 K2 = 1,8 · 10–13
HNO2 K = 4 · 10–4 K3 = 1,6 · 10–14
H2SO3 K1 = 1,7 · 10–2 H2O K1 = 1,8 · 10–16
K2 = 6,3 · 10–8 NH3 ·  H2O K = 1,79 · 10–5
H2S K1 = 1,1 · 10–7 Al (OH)3 K1 = 1,38 · 10–9
K2 = 1 · 10–14 Zn (OH)2 K1 = 4,4 · !0–5
H2SiO3 K1 = 1,3 · 10–10 K2 = 1,5 · 10–9
K2 = 2 · 10–12 Cd (OH)2 K2 = 5 · 10–3
Fe (OH)2 K2 = 1,3 · 10–4 Cr (OH)3 K3 = 1 · 10–10
Fe (OH)3 K2 = 1,82 · 10–11 Ag (OH) K = 1.1 · 10–4
K3 = 1,35 · 10–12 Pb (OH)2 K1 = 9,6 · 10–4
Cu (OH)2 K2 = 3,4 · 10–7 K2 = 3 · 10–8























































Ag (к) 0 0 42,69 Mg (к) 0 0 32,55
Ag2O (к) –10,82 –30,56 121,81 MgO (к) –569,4 –601,2 26,94
AgCl –109,7 –127,07 96,07 MgCO3 (к) –1029 –1096 65,69
AgBr (к) –94,9 –99,16 107,1 N2 (г) 0 0 191,5
AgI (к) –66,3 –64,2 144,2 NH3 (г) –16,7 –46,9 192,5
Al (к) 0 0 28,31 N2H4 (ж) 149,2 50,4 121,3
Al2O3 (к) –1580 –1674 50,94 NH4OH (р) –254,2 –361,2 165,4
Al (OH)3 (к) –1139,7 –1605,5 85,35 NO (г) 86,7 90,37 210,6
Al2 (SO4)3 (к) –3434,0 239,2 NOCl (г) 66,37 52,59 263,5
BaO –528,4 –557,9 70,29 N2O (г) 104,12 82,01 219,83
Ba (OH)2 (к) –946,1 103,8 NO2 (г) 51,8 33,50 240,45
BaCO3 (к) –1139 –1202 112,1 N2O4 (г) 98,28 9,66 304,3
BaSO4 (к) –352 –1465 131,8 NaCl (к) –384,9 –410,9 72,8
Br2 (г) 3,14 30,92 245,35 NaBr (к) –347,7 –359,8 83,7
Br2 (ж) 0 0 152,3 NaI (к) –284,5 –287,9 91,2
C (графит) 0 0 5,74 Na2CO3 (к) –1048 –1129 136,0
С (алмаз) 2,866 1,897 2,38 Ni (к) 0 0 29,86
CO (г) –138,1 –110,5 197,4 NiO (к) –216,5 –239,5 38,0
CO2 (г) –394,4 –396,3 213,6 O (г) 231,7 249,18 169,95
COCl2 (г) –205,31 –219,5 283,64 O2 (г) 0 0 205,0
CH4 (г) –50,6 –74,85 186,19 O3 (г) 163,4 142,3 238,8
CCl4 (г) –63,95 –106,7 309,7 PH3 (г) 12,5
CS2 (г) 65,06 115,3 237,8 PCl3 (г) –267,98 –287,02 311,71
Ca (к) 0 0 41,62 PCl5 (г) –305,10 –374,89 364,47
CaO (к) –604,2 –635,1 39,70 Pb (к) 0 0 64,9
Ca (OH)2 (к) –896,7 –986,2 76,98 PbO (к) –188,5 –217,8 69,45
CaCO3 (к) –1128,8 –1206 92,9 PbO2 (к) –219,0 –276,6 76,74
CaCl2 (к) –750,2 –785,8 113,8 S (к) 0 0 31,92
CaSO4 (г) –1318,3 –1424 106,7 S (г) –238,31 278,81 167,75
Cl2 (г) 0 0 223,0 SO2 (г) –300,4 –296,9 248,1
F2 (г) 0 0 202,9 SO3 (г) –370,4 –395,2 256,23























FeO (к) –244,3 –263,7 58,79 SiO2 (a–кварц) –847,2 853,3 42,09
Fe2O3 (к) –741,5 –821,32 89,96 Sn (к) 0 0 51,55
H2 (г) 0 0 130,6 Sb (к) 0 0 45,7
H2O (к) –291,85 44,1 Sb2S3 (к) –157,7 182,0
H2O (ж) –237,2 –285,84 70,1 Zn (к) 0 0 41,59
H2O (г) –228,4 –241,84 188,8 ZnO (к) –318,2 –349,0 43,5
H2S (г) –33,3 –20,15 205,64 ZnS (к) –239,8 –201 57,7
HF (г) –296,6 –270,7 173,5 SiC (к) –84,0 –86,4 –8
HCl (г) –95,27 –92,30 186,7 B4C (к) –38,3 –38,9 –2
HBr (г) –53,5 –35,98 198,5 SiF4 (г) 1572,6 1614 142
HI (г) 1,3 25,4 206,3 CF4 (г) 877,9 922,6 150
HNO3 (ж) –110,4 –173,2 156,16
H3PO4 (к) –1119 –1283,6 176,15
H2SO4 (ж) –690,3 –805,0 156,9
I2 (г) 19,37 62,24 260,6






Кислая среда Щелочная среда
Электродная реакция Е 0, В Электродная реакция Е 0, В
Li+ + e– = Li –3,045
Rb+ + e– = Rb –2,925
K+ + e– = K –2,925
Cs+ + e– = Cs –2,923
Ba 2+ + 2e– = Ba –2,906
Ca 2+ + 2e– = Ca –2,866
Na+ + e– = Na –2,714
Mg 2+ + 2e– = Mg –2,363
Be 2+ + 2e– = Be –1,847
Al 3+ + 3e– = Al –1,662 Al (OH)4– + 3e– = Al + 4OH– –2,31
Ti 2+ + 2e– = Ti –1,628
V 2+ + 2e– = V –1,186
Mn 2+ + 2e– = Mn –1,180
Cr 2+ + 2e– = Cr –0,913
Zn 2+ + 2e– = Zn –0,763 Zn (OH)42– + 2e– = Zn + 4OH– –1,19
Cr 3+ + 3e– = Cr –0,744 Cr (OH)4– + 3e– = Cr + 4OH– –1,32
Fe 2+ + 2e– = Fe –0.440 Fe (OH)2 + 2e– = Fe + 2OH– –0,87
Cd 2+ + 2e– = Cd –0,403 Cd (OH)2 + 2e– = Cd + 2OH– –0,82
Co 2+ + 2e– = Co –0,277 Co (OH)2 + 2e– = Co + 2OH– –0,73
Ni 2+ + 2e– = Ni –0,250 Ni (OH)2 + 2e– = Ni + 2OH– –0,69
Sn 2+ + 2e– = Sn –0,136 Sn (OH)42– + 2e– = Sn + 4OH– –0,91
Pb 2+ + 2e– = Pb –0,126 Pb (OH)3– + 2e– = Pb + 3OH– –0,54
Fe 3+ + 3e– = Fe –0,036 Fe (OH)3 + e– = Fe (OH)2 + OH– –0,55
H+ + e– =  1/2H2 +0,000 2H2O + 2e– = H2 + 2OH– –0,83
Cu 2+ + 2e– = Cu +0,337 Cu (OH)2 + 2e– = Cu + 2OH– 0,22
Ag+ + e– = Ag +0,799
Hg 2+ + 2e– = Hg +0,854
Pd 2+ + 2e– = Pd +0,987
1/2Br2 + e– = Br– +1,065
Pt 2+ + 2e– = Pt +1,19
1/2Cl2 + e– = Cl– +1,359
Au 3+ + 3e– = Au +1,498
1/2F2 + e– = F– +2,84
Cr 3+ + e– = Cr 2+ –0,408
214
ХИМИЯ
Кислая среда Щелочная среда
Электродная реакция Е 0, В Электродная реакция Е 0, В
Ti 3+ + e– = Ti 2+ –0,368
Sn 4+ + 2e– = Sn 2+ +0,15
Cu 2+ + e– = Cu+ 0,153 2Cu (OH)2 + 2e
– = 
= Cu2O + 2OH– + H2O
+0,14
SO42– + 10H+ + 8e– = 
= H2Sa + 4H2O
+0,303
I2 + 2e– = 2I– +0,536
Fe 3+ + e– = Fe 2+ +0,771
NO3– + 2H+ + 2e = NO2– + H2O +0,94
ClO4– + 2H+ + 2e = ClO3– + H2O +1,19
ClO4– + H2O + 2e = 
= ClO3– + 2OH–
+0,36
Cr2O72– + 14H+ + 6e = 
= 2Cr 3+ + 7H2O
+1,33 CrO4
2– + 4H2O + 3e = 
= Cr (OH)4– + 4OH–
–0,72
PbO2 + 4H+ + 2e = Pb 2+ + 2H2O +1,455 PbO2 + H2O + 2e = PbO + 4OH– –0,25
MnO4– + 8H+ + 5e = 
= Mn 2+ + 4H2O
+1,51 MnO4– + e = MnO42– +0,56
HClO2 + 2H+ + 2e = 
= HClO + H2O
+1,64 ClO2– + H2O + 2e = ClO– + 2OH– +0,66
PbO2 + 4H+ + SO42– + 2e = 
= PbSO4 + 2H2O
+1,685
H2O2 + 2H+ + 2e = 2H2O +1,776
Co 3+ + e = Co 2+ +1,81
S2O82– + 2e– = 2SO42– +2,01
O2 + 2H+ + 2e = H2O2 +0,68
O2 + 4H+ + 4e = 2H2O +1,23 1/2O2 + H2O + 2e = 2OH– +0,401
IO3– + 6H+ + 5e =  1/2I2 + 3H2O +1,20 IO3– + 3H2O + 5e =  1/2I2 + 6OH– +0,21
IO3– + 6H+ + 6e = I– + 3H2O +1,08 IO3– + 3H2O + 6e = I– + 6OH– +0,26
IO4– + 8H+ + 8e = I– + 4H2O +1,40
IO4– + 8H+ + 7e =  1/2I2 + 4H2O +1,34 IO4– + 4H2O + 8e = I– + 8OH– +0,39
BrO3– + 6H+ + 6e = Br– + 3H2O +1,44 BrO3– + H2O + 6e = Br– + 2OH– +0,77
BrO3– + 6H+ + 5e = 
=  1/2Br2 + 3H2O
+1,48 BrO3
– + 3H2O + 5e = 
=  1/2Br2 + 6OH–
+0,50
BrO4– + 2H+ + 2e = BrO3– + H2O +1,85
BrO4– + H2O + 2e = 
= BrO3– + 2OH–
+1,03
TiO 2+ + 2H+ + 4e = Ti + H2O –0,89




Кислая среда Щелочная среда
Электродная реакция Е 0, В Электродная реакция Е 0, В
VO 2+ + 2H+ + e = V 3+ + H2O +0,34
VO43– + 6H+ + e = VO 2+ + 3H2O +1,26
2ClO3– + 12H+ + 10e = 
= Cl2 + 6H2O
+1,46
ClO3– + 6H+ + 6e = Cl– + 3H2O +1,45 ClO3– + 3H2O + 6e = Cl– + 6OH– +0,63
HClO + H+ + 2e = Cl– + H2O +1,49 ClO– + H2O + 2e = Cl– + 2OH– +0,89
2HClO + 2H+ + 2e = Cl2 + 2H2O +1,63 2ClO– + 2H2O + 2e = Cl2 + 4OH– +0,49
S + 2H+ + 2e = H2S +0,14 S + 2e = S 2– –0,48
SO2 + 4H+ + 4e = S + 2H2O +0,45 SO32– + 3H2O + 4e = S + 6OH– –0,66
SO42– + 4H+ + 2e = SO2 + 2H2O +0,17
SO42– + 8H+ + 6e = S + 4H2O +0,36
NO3– + 3H+ + 2e = HNO2 + H2O +0,94 NO3– + H2O + 2e = NO2– + 2OH– +0,01
NO2 + 2H+ + 2e = NO + 2H2O +1,05
NO3– + 4H+ + 3e = NO + 2H2O +0,96 NO3– + 2H2O + 3e = NO + 4OH– –0,14
NO2 + 8H+ + 7e = NH4+ + 2H2O +0,90
N2 + 8H+ + 6e = 2NH4+ +0,25 N2 + 6H2O + 6e = 2NH3 + 6OH– –0,74
P + 3H+ + 3e = PH3 +0,06
H3PO3 + 3H+ + 2e = P + 3H2O –0,52
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